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OD  WYDAWCY 


Elektrochemia,  stanowiąca  niewątpliwie  jhden—z^naj  ważniej szych  działów  chemii 
fizycznej,  jest  w  polskiej  literaturze  podręcznikowej  reprezentowana  bardzo  skromnie. 
Wydany  przed  kilkunastu  laty  przekład  amerykańskiego  podręcznika  S.  Glasstone’a 
„Podstawy  elektrochemii”  stanowi  dziś  pozycję  przestarzałą  i  jest  od  dawna  całkowicie 
wyczerpany.  W  ostatnich  latach  znaczną  popularnością  wśród  fizykochemików  na  całym 
świecie  cieszy  się  niemiecki  podręcznik  elektrochemii  G.  Kortiima,  który  doczekał 
się  już  kilku  wydań.  Celowe  więc  wydawało  się  udostępnienie  go  polskim  fizykochemi- 
kom,  a  zwłaszcza  studentom,  dla  których  jest  głównie  przeznaczony. 

W  polskim  przekładzie,  opartym  na  czwartym  wydaniu  niemieckim,  zastosowano 
dla  wielkości  elektrycznych  obowiązujący  obecnie  międzynarodowy  układ  jednostek 
miar  SI. 


Z  PRZEDMOWY  DO  PIERWSZEGO  WYDANIA 
NIEMIECKIEGO 


Napisanie  podręcznika  elektrochemii  jest  zadaniem  szczególnie  trudnym  ze  względu 
na  ścisłe  powiązania  elektrochemii  z  termodynamiką,  kinetyką  chemiczną  oraz  wiedzą 
o  budowie  atomu  i  cząsteczki,  jak  również  ze  względu  na  stale  rosnące  znaczenie  proble¬ 
mów  elektrochemicznych  we  wszystkich  gałęziach  przyrodoznawstwa  —  od  fizyki  po 
chemię  organiczną  i  biochemię.  W  celu  możliwie  jednolitego  ujęcia  całości  przedmiotu 
należało  w  początkowych  rozdziałach  omówić  fizyczne  i  termodynamiczne  podstawy 
elektrochemii  nieco  szerzej,  niż  to  się  może  wydać  konieczne  słuchaczom  wyższych  lat 
studiów,  dla  których  przede  wszystkim  książka  ta  jest  przeznaczona.  Dzięki  temu  jednak 
wszystkie  podawane  w  tekście  wyprowadzenia  znajdują  oparcie  w  przytoczonych 
uprzednio  zależnościach  podstawowych,  tak,  że  nawet  początkujący  czytelnik  lub  specja¬ 
lista  z  innej  dziedziny  jest  w  stanie  wniknąć  w  istotę  problemu.  Zrezygnowano  przy 
tym  z  przytaczania  w  całości  trudniejszych  obliczeń,  wykraczających,  jak  np.  w  przy¬ 
padku  zastosowania  teorii  oddziaływań  międzyjonowych  do  zagadnień  przewodnictwa, 
poza  najprostsze  reguły  rachunku  różniczkowego  i  całkowego.  Starano  się  jednak  zawsze 
jasno  przedstawić  stanowiące  podstawę  rachunku  założenia  fizyczne,  niezbędne  do 
zrozumienia  i  właściwego  posługiwania  się  podanymi  wzorami. 


G.  KORTOM 


Z  PRZEDMOWY  DO  CZWARTEGO  WYDANIA 
NIEMIECKIEGO 


W  okresie  ostatnich  pięciu  łat  badania  we  wszystkich  dziedzinach  elektrochemii 
przyniosły  znaczne  osiągnięcia,  przy  czym  niektóre  z  nich  dotyczyły  problemów  o  pod¬ 
stawowym  znaczeniu  dla  tej  dyscypliny  wiedzy.  Stworzyło  to  konieczność  ponownego 
opracowania  i  uzupełnienia  treści  niniejszego  podręcznika.  I  tak  np.  wzrastające  znacze¬ 
nie  niestacjonarnych  metod  pomiaru  przy  użyciu  prądu  zmiennego  w  badaniach  kine¬ 
tyki  procesów  elektrodowych  przemawiało  za  obszerniejszym  omówieniem  pomiarów 
oporności  za  pomocą  prądu  zmiennego.  Rozdział  poświęcony  liczbom  przenoszenia 
został  napisany  od  nowa.  W  powiązaniu  z  kinetyką  procesów  elektrodowych  półprzewod¬ 
ników,  rozpatrzono  pasmowy  model  ciała  stałego.  Uwzględniono  także,  zarówno  nowe 
wyniki  badań  nad  strukturą  cieczy  jak  i  współczesne  poglądy  na  oddziaływanie  jonów 
z  cząsteczkami  rozpuszczalnika.  Poddano  ocenie  granice  stosowalności  modelu  atmosfery 
jonowej  Debye’a-Hiickela.  Bieżące  wydanie  uzupełniono  nowym  rozdziałem  traktującym 
o  stężonych  roztworach  i  solach  stopionych,  które  budzą  ostatnio  szczególne  zaintere¬ 
sowanie.  Przedyskutowano  na  nowo  teorie  budowy  podwójnej  warstwy  elektrycznej; 
oraz  zapatrywania  na  istotę  nadnapięcia  i  pasywności  metali  itd. 

Aby  nie  zwiększać  zbytnio  objętości  książki  i  nie  przekroczyć  granic  dopuszczalnych 
dla  podręcznika,  zrezygnowano  z  wyczerpującego  omówienia  całego  dostępnego  materia¬ 
łu,  odsyłając  zainteresowanego  czytelnika  do  prac  oryginalnych  i  nowoczesnych  mono¬ 
grafii. 

G.  KORTUM 

Tubingen,  w  kwietniu  1966  r. 
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A  praca 

A  stała  Madelunga 
a  przeciętna  średnica  jonu 
cii  aktywność 

a±  średnia  aktywność  elektrolitu 
B  opór  bierny 
C  pojemność 

C  pojemność  podwójnej  warstwy  elektrycznej 
Cs  pojemność  zwartej  części  warstwy  podwójnej 
Cd  pojemność  rozmytej  części  warstwy  po¬ 
dwójnej 

Cp,  Cy  pojemność  cieplna 

CPi,  Cvi  cząstkowe  ciepła  molowe  czystej  substan¬ 
cji 

CPi,  Cyt  cząstkowe  ciepła  molowe 
* 

CPi  pozorne  ciepło  molowe 
ACp,  ACy  pojemność  cieplna  reakcji  na  stechio- 
metryczną  ilość  produktu 
Cp  pojemność  polaryzacyjna 
Cd  pojemność  dyfuzyjna 
ci  stężenie  molowe 
Di  współczynnik  dyfuzji 
* 

Di  współczynnik  samodyfuzji 
D  przesunięcie  dielektryczne 
D  współczynnik  selektywności 
D  energia  dysocjacji 
E  powinowactwo  elektronowe 
E  natężenie  pola  elektrycznego  (wektor) 

E  natężenie  pola  elektrycznego  (wartość  licz¬ 
bowa) 

Ew  molowe  podwyższenie  temperatury  wrzenia 
Ą  molowe  obniżenie  temperatury  krzepnięcia 
Ec  granica  pasma  przewodnictwa 
Ev  granica  pasma  walencyjnego 
Ep  poziom  Fermiego 
E  ekstynkcja 


E  potencjał  równowagowy  elektrody 
E0  potencjał  normalny  elektrody 
AE  siła  elektromotoryczna 

AE0  normalna  (standardowa)  siła  elektromoto¬ 
ryczna 

Ei /i  potencjał  półfali 
e0  elementarny  ładunek  elektryczny 
F  stała  Faradaya 
F  energia  swobodna 
F  kinetyczny  czynnik  aktywności 
AF  praca  reakcji  chemicznej 
fl  współczynnik  przewodnictwa 
/o  współczynnik  osmotyczny 
fi  współczynnik  aktywności  odniesiony  do 
czystej  substancji 

fio  współczynnik  aktywności  odniesiony  do 
rozcieńczonego  roztworu  doskonałego 
fi(x )  racjonalny  współczynnik  aktywności 
/i(m)>/i(c)  praktyczny  współczynnik  aktywności 
fu  współczynnik  aktywności  obojętnej  cząstecz¬ 
ki 

f±  średni  jonowy  współczynnik  aktywności 
G  potencjał  termodynamiczny 
G  potencjał  termodynamiczny  na  średni  mol 
mieszaniny 

AG  praca  reakcji  chemicznej  (potencjał  termody¬ 
namiczny  reakcji) 

A  G0  standardowa  praca  reakcji  (standardowy 
potencjał  termodynamiczny  reakcji) 

AG  potencjał  termodynamiczny  mieszania  na 
średni  mol  mieszaniny 

A  Ge  nadmiarowy  potencjał  termodynamiczny 
mieszania  na  średni  mol  mieszaniny 
H  entalpia 

Hi  cząstkowa  molowa  entalpia 
Hi  molowa  entalpia  czystej  substancji 
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Hi0  cząstkowa  molowa  entalpia  składnika  roz¬ 
cieńczonego  roztworu  doskonałego 
AH  entalpia  reakcji 
AH0  standardowa  entalpia  reakcji 
AH  całkowite  (całkowe)  ciepło  mieszania 
AHi  różniczkowe  ciepło  mieszania 
AH  molowe  ciepło  parowania,  topnienia,  subli- 
macji,  przemiany,  adsorpcji 
H  natężenie  pola  magnetycznego 
H0  funkcja  kwasowa  Hammeta 
I  natężenie  prądu 
I  energia  jonizacji 

i  współczynnik  van’t  Hoffa  (izotoniczny) 
i  gęstość  prądu 
4r  gęstość  prądu  granicznego 
ir  gęstość  prądu  granicznego  reakcji 
4  gęstość  prądu  granicznego  dyfuzji 
ijC  równoważnikowa  gęstość  prądu  korozji 
i0  gęstość  prądu  wymiany 
i+  gęstość  prądu  anodowego 
i-  gęstość  prądu  katodowego 
J  siła  jonowa  (w  jednostkach  c) 

J  siła  jonowa  (w  jednostkach  m) 

K  siła  (wektor) 

K  siła  (wartość  liczbowa) 

Kl  iloczyn  rozpuszczalności 
Kl  stała  rozpuszczalności 
K,  K(p),  K(c),  K(m),  K(x)  klasyczne  stałe  równo¬ 
wagi  chemicznej 

K,  K(p),  K(c),  K(m)  termodynamiczne  stałe  równo¬ 
wagi  chemicznej 
Kr  względna  stała  dysocjacji 
Kh  stała  hydrolizy 
Ka  stała  dysocjacji  kwasowej 
Kb  stała  dysocjacji  zasadowej 
k  stała  szybkości  reakcji 
k  =  2,3026  RT/F 
L  indukcyjność 

/  rozpuszczalność  cząsteczek  nienaładowanych 
(obojętnych) 

h  równoważnikowe  przewodnictwo  jonowe 
ho  przewodnictwo  jonowe  w  rozcieńczeniu  nie¬ 
skończenie  wielkim 
mi  molarność 
M  ciężar  cząsteczkowy 
N  liczba  Avogadra 

Ni  ułamek  jonowy  (ułamek  molowy  jonu) 
n  współczynnik  załamania  światła 


«oo  współczynnik  załamania  światła  o  nieskoń¬ 
czonej  długości  fali 
ne  wartościowość  elektrochemiczna 
ni  liczba  przenoszenia  jonu 
ni  prawdziwa  liczba  przenoszenia 
riR  sumaryczna  liczba  przenoszenia 
n  stężenie  elektronów  przewodnictwa 
P  polaryzacja  dielektryczna 
Pa  polaryzacja  przesunięcia 
Pp  polaryzacja  orientacji 
P  iloczyn  jonowy  wody 
P  molowa  polaryzacja  całkowita 
P  praca  oderwania  protonu 
p  rząd  reakcji 
pn  prężność  pary  nasyconej 
pi  ciśnienie  cząstkowe 

poi  prężność  pary  nasyconej  czystej  substancji 
pi  lotność 

p  stężenie  swobodnych  dziur 
pA  ujemny  logarytm  z  aktywności  protonów 
pK  ujemny  logarytm  z  termodynamicznej  stałej 
dysocjacji 

pH  ujemny  logarytm  z  aktywności  jonów  wodo¬ 
rowych 
Q  ciepło 

Q  ilość  elektryczności 
Qi  energia  hydratacji 
R  opór  elektryczny 
R  refrakcja  molowa 
Ri  współczynnik  tarcia 
Rp  opór  polaryzacyjny 
opór  dyfuzyjny 
Rr  opór  reakcyjny 
S  entropia 

Si  cząstkowa  entropia  molowa 
Si  molowa  entropia  czystej  substancji 
Sio  cząstkowa  molowa  entropia  składnika  roz¬ 
cieńczonego  roztworu  doskonałego 
AS  entropia  reakcji  chemicznej 
ZlSo  standardowa  entropia  reakcji 
AS  molowa  entropia  parowania,  topnienia,  subli- 
macji,  przemiany,  adsorpcji 
żlć>  entropia  mieszania  na  średni  mol  mieszaniny 
ASE  nadmiarowa  entropia  mieszania  na  średni 
mol  mieszaniny 

A  Si  różniczkowa  entropia  mieszania 
s  grubość  warstwy 
s  współczynnik  rozdziału 
T  zdolność  rozpraszania 
U,  energia  wewnętrzna 
U0  energia  sieciowa 
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U  napięcie  elektryczne 
A  U  ciepło  reakcji 
ut  ruchliwość  jonu 
V  napięcie  na  zaciskach 
V0  napięcie  spoczynkowe 
Vi  cząstkowa  objętość  molowa 
Vi  objętość  molowa  czystej  substancji 
Vi0  cząstkowa  objętość  molowa  składnika  dosko¬ 
nałego  roztworu  rozcieńczonego 
A  V  zmiana  objętości  na  stechiometryczną  ilość 
produktu 

A  V0  standardowa  zmiana  objętości  na  stechiome¬ 
tryczną  ilość  produktu 

AV  zmiana  objętości  w  przemianach  fazowych 
w  prawdopodobieństwo  zajęcia  przez  elektron 
stanu  energetycznego  (ułamek  stanów  zaję¬ 
tych  przez  elektrony) 
v  prędkość  (wartość  liczbowa) 
prędkość  (wektor) 

Xi  ułamek  molowy 
Z  impedancja 

Zp  impedancja  faradajowska  (elektrolityczna) 
Zp  impedancja  polaryzacyjna 
zu  z+)  z _  liczby  ładunków  elektrycznych 
a  stopień  dysocjacji 
a  polaryzowalność 

a  potencjał  rzeczywisty  (ujemna  praca  wyjścia) 
a  współczynnik  przejścia 
stopień  dysocjacji  według  Bjerruma 
P  pojemność  buforowa 
Fi  stężenie  powierzchniowe 
6  grubość  warstwy  dyfuzyjnej 
dp  grubość  warstwy  Prandtla 
A  operator  Laplace’a  (laplasjan) 
e  stała  dielektryczna 

Soo  statyczna  stała  dielektryczna 
$ 

e  zespolona  stała  dielektryczna 
e  izotermiczny  efekt  dławienia 
s  molowy  współczynnik  ekstynkcji 
e  potencjał  elektrody 
Si/2  potencjał  półfali 
edyr.  potencjał  dyfuzyjny 
As  napięcie  ogniwa 
Q  potencjał  elektrokinetyczny 
i]  powierzchniowa  gęstość  ładunku 
ij  polaryzacja;  nadnapięcie 
ł? o  lepkość 

Vz  polaryzacja  ogniwa 
f?  współczynnik  sprawności 
nadnapięcie  dyfuzyjne 


rjD  nadnapięcie  aktywacyjne 
rj R  nadnapięcie  reakcji 
t]c  nadnapięcie  stężeniowe 
polaryzacja  oporowa 
rj q  polaryzacja  pseudooporowa 
rjk ryst#  nadnapięcie  krystalizacji 

d  stopień  pokrycia  (powierzchni  elektrody) 

%  przewodnictwo  właściwe 
x  odwrotność  promienia  atmosfery  jonowej 
Ac  przewodnictwo  równoważnikowe 
A0  przewodnictwo  równoważnikowe  w  rozcień¬ 
czeniu  nieskończenie  wielkim 
A'c  przewodnictwo  molowe 
K  liczba  postępu  reakcji 
A  współczynnik  podziału  Donnana 
H  moment  dipolowy 
fi  masa  zredukowana 
Hi  potencjał  chemiczny 
fli  potencjał  chemiczny  czystej  substancji 
flio  standardowy  potencjał  chemiczny  odniesiony 
do  doskonałego  roztworu  rozcieńczonego 
Hi  potencjał  elektrochemiczny 
v  częstość 
v0  częstość  własna 
17  ciśnienie  wewnętrzne 
17  ciśnienie  osmotyczne 
Q  gęstość 

q  przestrzenna  gęstość  ładunku 
a  opór  właściwy 
a  napięcie  powierzchniowe 
T  czas  zanikania  fluorescencji 
T  czas  przejścia 
q)  potencjał  Galvaniego 
Aq>  napięcie  Galvaniego 
Aq>  równowagowe  napięcie  Galvaniego 
cp  kąt  fazowy 

<pi  pozorna  objętość  molowa 
0  strumień  pola  elektrycznego 
0  całkowite  (całkowe)  ciepło  rozcieńczania 
0  natężenie  światła 
0(z)  całka  błędu 
%  ściśliwość 

%  potencjał  powierzchniowy 
A%  skok  potencjału  na  granicy  faz 
tp  potencjał  elektryczny 
ip  funkcja  falowa 
yi  potencjał  Volty 
Aip  napięcie  Volty 
co  częstotliwość 

Q  prawdopodobieństwo  termodynamiczne 


2  Elektrochemia 


I 

DEFINICJE  I  PRAWA  PODSTAWOWE 


1.  PRZEWODNICTWO  ELEKTRONOWE  I  JONOWE 

Przewodzenie  prądu  elektrycznego  przez  materię  obejmuje  dwa  charakterystyczne 
przypadki  krańcowe:  a)  przewodnictwo  metaliczne  lub  elektronowe,  b)  przewodnictwo 
elektrolityczne  lub  jonowe.  Pierwsze  występuje  przede  wszystkim  w  stałych  i  ciekłych 
metalach,  w  stopach  i  związkach  międzymetalicznych,  w  substancjach,  które  odznaczają 
się  metalicznym  połyskiem,  jak  np.  grafit,  liczne  tlenki,  siarczki,  węgliki  metali  itp. 
Przewodnictwo  jonowe  wykazują  sole  w  stanie  stałym,  ciekłym  i  rozpuszczonym,  roz¬ 
twory  kwasów  i  zasad  w  odpowiednich  rozpuszczalnikach,  koloidy,  częściowo  również 
tlenki,  wodorotlenki,  siarczki  itd.,  wreszcie  gazy.  Spotyka  się  także  przypadki  przejścio¬ 
we,  w  których  obserwuje  się  jednocześnie  przewodnictwo  metaliczne  i  elektrolityczne; 
przykładem  może  tu  być  zarówno  wiele  związków  metalicznych  jak  i  roztworów  metali 
alkalicznych  i  ziem  alkalicznych  w  rtęci  lub  w  ciekłych  aminach,  np.  w  amoniaku^. 

Przewodnictwo  metaliczne  jest  w  zasadzie  dużo  większe  od  elektrolitycznego;  w  naj¬ 
korzystniejszych  przypadkach,  np.  w  przypadku  srebra  i  stopionego  AgN03,  stosunek 
ten  wynosi  ok.  106.  Przewodniki  metaliczne  i  elektrolity  różnią  się  nie  tylko  rzędem 
wielkości  swego  przewodnictwa,  ale  również  charakterem  jego  zależności  od  tempera¬ 
tury.  W  przewodnikach  metalicznych  przewodnictwo  wzrasta  z  obniżeniem  tempera¬ 
tury  i  może  przy  zbliżeniu  się  do  zera  bezwzględnego  osiągnąć  wartości  nieskończenie 
wielkie  (nadprzewodnictwo),  w  przewodnikach  elektrolitycznych,  odwrotnie,  prze¬ 
wodnictwo  w  zasadzie  wzrasta  z  temperaturą. 

Metaliczne  przewodzenie  prądu  związane  jest  z  obecnością  swobodnych  lub  słabo 
związanych  elektronów,  podczas  gdy  przewodnictwo  elektrolityczne  spowodowane 
jest  ruchem  jonów,  tj.  elektrycznie  naładowanych  cząsteczek  lub  atomów.  Charaktery¬ 
styczne  różnice  w  zachowaniu  się  materii  pod  wpływem  przyłożonego  pola  elektrycznego 
sprowadzają  się  ostatecznie  do  różnic  w  wiązaniu  chemicznym.  Wiązanie  metaliczne 
polega  na  wspólnej  przynależności  elektronów  do  wielu  atomów  i  różni  się  od  zwykłego 
niepolarnego  wiązania  2-elektronowego  tym,  że  elektrony  wiązania  nie  są  zlokalizowane 
między  związanymi  atomami,  lecz  mogą  się  w  pewnym  stopniu  poruszać  swobodnie. 

J)  Patrz  W.  B  i  n  g  e  1,  Ann.  Physik  447,  57  (1953)  i  cytowana  tam  literatura. 
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I.  Definicje  i  prawa  podstawowe 


Podobnie  przedstawia  się  sprawa  w  cząsteczkach  o  sprzężonych  wiązaniach  podwójnych, 
zwłaszcza  w  układach  pierścieni  aromatycznych,  w  których  elektrony  n  podwójnych  wią¬ 
zań  również  nie  są  zlokalizowane,  lecz  rozprzestrzeniają  się  na  całą  cząsteczkę  w  postaci 
chmury  elektronów  n.  W  ten  sposób  np,  tłumaczymy  metaliczne  właściwości  grafitu. 
Ogólnie  ciała  o  dużym  przewodnictwie  elektronowym  i  związanym  z  nim  przewodnictwie 
cieplnym  odznaczają  się  charakterystycznymi  właściwościami  optycznymi  (silna  absorp¬ 
cja  i  duży  współczynnik  załamania  światła)  jak  również  tym,  że  krystalizują  w  gęsto 
upakowanych  sieciach  krystalicznych  o  liczbie  koordynacyjnej  8 — 12.  W  związku  z  tym 
w  metalach  nie  mogą  istnieć  wiązania  kowalencyjne,  gdyż  przy  tak  dużej  liczbie  koordy¬ 
nacyjnej  nie  wystarcza  elektronów  do  utworzenia  wiązań  2-elektronowych. 

W  przeciwieństwie  do  wiązania  metalicznego  w  wiązaniu  jonowym  następuje  całko¬ 
wite  przejście  jednego  lub  kilku  elektronów  z  jednego  atomu  (lub  cząsteczki)  do  dru¬ 
giego,  wskutek  czego  oba  atomy  stają  się  jonami.  Siła  przyciągania  elektrostatycznego 
przeciwnie  naładowanych  jonów  powoduje  ich  związanie  się  w  całość,  zarówno  w  sieci 
krystalicznej  kryształu  jak  i  w  pojedynczej  cząsteczce  gazu.  W  polu  elektrycznym  jony 
mogą  samodzielnie  wędrować,  a  przepływ  prądu  związany  jest  zawsze  z  transportem 
masy.  Stosuje  się  to  również  do  elektrolitów  stałych,  przy  czym  jony  mogą  tu  prze¬ 
mieszczać  się  w  położenia  międzywęzłowe  lub  w  puste  węzły.  Przejście  od  wiązania 
metalicznego  do  jonowego  nie  jest  ostre,  lecz  płynne.  Pewne  związki  międzymetaliczne 
metali  nieszlachetnych  o  silnie  różniącej  się  elektroujemności,  jak  np.  metale  alkaliczne 
i  ziem  alkalicznych  (zwłaszcza  Mg)  z  cyną,  antymonem,  ołowiem  i  bizmutem  wykazują 
tak  silne  różnice  w  polaryzowalności,  że  można  je  uważać  za  człony  przejściowe  między 
metalami  a  solami,  przy  czym  składniki  bardziej  szlachetne  odgrywają  rolę  anionów. 
Tego  rodzaju  związki  międzymetaliczne  wykazują  stosunkowo  słabe  przewodnictwo 
elektronowe.  Również  Ag2F  można  uważać  za  związek  pośredni  między  typami  granicz¬ 
nymi  :  zbudowany  jest  on  z  warstw  o  następującej  kolejności :  Ag  Ag  F  Ag  Ag  F  Ag  ... , 
przy  czym  wiązania  między  warstwami  srebra  mają  charakter  zasadniczo  metaliczny, 
a  wiązania  między  srebrem  i  fluorem  —  jonowy.  Często  „półmetale”  jak  Ga,  In,  Tl 
lub  As,  Sb,  Bi,  lub  Se  i  Te  tworzą  wiązania  pośrednie  między  metalicznym  a  jonowym, 
na  co  wskazują  małe  liczby  koordynacyjne  ich  struktur  krystalicznych  (2 — 6). 

Występowanie  przejść  między  różnymi  rodzajami  wiązania  chemicznego  tłumaczy 
fakt,  że  w  niektórych  przewodnikach  metalicznych  obok  przewodnictwa  elektronowego 
może  wystąpić  przewodnictwo  jonowe,  jak  to  się  obserwuje  w  ciekłych  i  stałych  stopach. 
Zjawisko  odwrotne,  możliwość  występowania  przewodnictwa  elektronowego  w  jono¬ 
wych  sieciach  krystalicznych  półprzewodników,  daje  się  wytłumaczyć  na  podstawie 
tak  zwanej  teorii  defektów  w  sieci  krystalicznej.  Możliwe  jest  np.  częściowe  zastąpienie 
żelaza  dwuwartościowego  trójwartościowym  w  sieci  krystalicznej  FeO ;  warunek  zrówno¬ 
ważenia  ładunków  elektrycznych  jest  tu  spełniony  dzięki  temu,  że  odpowiednia  liczba 
pozycji  kationowych  w  sieci  jest  nieobsadzona.  Istotnie,  analiza  chemiczna  FeO  wykazuje 
zawsze  pewien  niedobór  żelaza  w  stosunku  do  składu  stechiometrycznego 1  ^ .  W  tym 
przypadku  przewodnictwo  elektronowe  możliwe  jest  dlatego,  że  sąsiednie  jony  żelaza 

*)  Oznaczanie  odchyleń  od  składu  stechiometrycznego  w  tlenkach  metali  omawia  H.  J.  Engell, 
Z.  Elektrochem.  60,  905  (1956). 
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znxieniają  swoją  wartościowość  wskutek  wymiany  elektronów.  Istotnie,  wszystkie  krysz- 
tafy  jonowe  o  składzie  niestechiometrycznym  są  praktycznie  przewodnikami  elektrono¬ 
wymi,  podczas  gdy  kryształy  jonowe  o  składzie  ściśle  stechiometrycznym  wykazują 
przewodnictwo  zarówno  jonowe,  jak  i  elektronowe.  Tak  np.  zwykły  siarczek  ołowiu 
wykazuje  przewodnictwo  właściwe  równe  około  4  •  102  CT1  •  cm-1,  podobnie  jak  prze¬ 
wodnik  metaliczny.  Jeśli  jednak  skład  chemiczny  PbS  zbliżymy  do  składu  stechio- 
metrycznego,  to  przewodnictwo  jego  obniży  się  do  10“4  CT1  •  cm-1. 

Gazy  w  zwykłej  temperaturze  i  pod  zwykłym  ciśnieniem  praktycznie  nie  przewodzą 
prądu  elektrycznego;  niewielkie  resztkowe  przewodnictwo  powodują  jony  tworzące 
się  na  skutek  promieniowania  radioaktywnego  i  kosmicznego.  Sztuczna  jonizacja  gazu 
może  być  wywołana  znacznym  podwyższeniem  temperatury  lub  zderzeniami  z  elektro¬ 
nami;  wówczas  może  wystąpić  duże  przewodnictwo. 
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2.  PRAWO  OHMA 

Zgodnie  z  podstawowym  prawem  Ohma  różnica  napięć  U  na  końcach  przewodnika 
proporcjonalna  jest  do  natężenia  prądu  I  płynącego  przez  przewodnik,  tj.  stosunek 
U /I  ma  dla  danego  przewodnika  stałą  wartość  R ;  wartość  tę  nazywamy  oporem  elektrycz¬ 
nym  przewodnika.  Prawo  Ohma  wyraża  się  wzorem 

U  =  IR  (1) 

Jednostka  oporu,  jak  widać  z  powyższego  wzoru,  zależna  jest  od  wyboru  jednostek 
natężenia  prądu  i  napięcia.  Ostatnio  posługujemy  się  z  reguły  jednostkami  międzynaro¬ 
dowego  układu  jednostek  SI.  W  układzie  tym  jednostką  natężenia  prądu  jest  1  amper  (A). 
Definiujemy  go  jako  natężenie  prądu  elektrycznego  nie  zmieniającego  się,  który  —  płynąc 
w  dwóch  równoległych  przewodach  prostoliniowych,  nieskończenie  długich,  o  przekroju 
okrągłym  znikomo  małym,  umieszczonych  w  odległości  1  m  jeden  od  drugiego 
w  próżni  —  wywołałby  między  tymi  przewodami  siłę  równą  2  •  10“7  N  na  każdy  metr 
długości  przewodu.  Jednostkę  napięcia,  wolt  (V),  definiujemy  jako  różnicę  potencjałów 
elektrycznych  między  dwoma  punktami  przewodu  liniowego,  w  którym  płynie  nie 
zmieniający  się  prąd  o  natężeniu  jednego  ampera,  podczas  gdy  moc  pobierana  między 
tymi  punktami  równa  jest  jednemu  watowi.  Gdy  U  mierzymy  w  woltach,  a  7  w  ampe- 
rach,  wówczas  R  będzie  wyrażone  w  omach.  Dla  jednorodnego  przewodnika  opór  R 
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jest  wprost  proporcjonalny  do  długości  l  i  odwrotnie  proporcjonalny  do  przekroju  q ;  1 

wyraża  to  zależność  odkryta  przez  Ohma  i 

R  =  a—  (2)  1 

7  1 

Współczynnik  proporcjonalności  a  określa  się  jako  opór  właściwy  danego  przewodnika;  | 

ma  on  wymiar  (Q  •  cm)  i  wartość  liczbową  oporu  przewodnika  o  długości  1  cm  i  prze-  f 

kroju  1  cm2.  Odwrotność  współczynnika  <r,  Ijo  =  x  określa  się  jako  przewodnictwo  | 

właściwe  przewodnika;  jego  wymiarem  jest  O-1  •  cm-1,  a  wartość  liczbowa  równa  jest  § 
wyrażonej  w  cm  długości  przewodnika  o  przekroju  1  cm2  i  oporze  równym  1  Q.  Prawo  I 

Ohma  słuszne  jest  dla  przewodników  jednorodnych  i  dla  prądu  stałego1*.  Dla  prądu  f 

zmiennego  zależność  między  natężeniem  i  napięciem  jest  bardziej  skomplikowana.  j 
Słuszne  są  tu  następujące  reguły:  j 

a)  w  układzie  oporów  połączonych  szeregowo  prąd  ma  wszędzie  jednakową  ampli-  1 

tudę  i  fazę,  napięcia  zaś  różnią  się  i  amplitudą,  i  fazą;  ; 

b)  w  układzie  oporów  połączonych  równolegle  napięcie  jest  jednakowe  we  wszyst¬ 
kich  gałęziach,  natężenia  zaś  różnią  się  amplitudą  i  fazą. 

Jeżeli  napięcie  zmienne 

U  =  Uosineot  =  U0sm2nvt  (3) 

przyłożymy  do  końców  przewodnika  o  pojemności  C,  oporze  omowym  R  i  samoindukcji 
L,  to  w  przewodniku  powstanie  prąd  o  natężeniu 

7  =  I0  sin  {(ot—  <p)  (4) 


Dla  opisania  zależności  między  Z  i  U  konieczne  są  dwa  parametry,  70  i  różnica  fazy  cpy 
a  nie  jeden,  jak  to  ma  miejsce  w  przypadku  prądu  stałego.  70  i  cp  można  wyliczyć  z  właści¬ 
wości  przewodnika.  Zamiast  70  można  się  posługiwać  tzw.  oporem  prądu  zmiennego  Z 
(zwanym  również  impedancją ) 

(5) 

•*0 

W  teorii  prądów  zmiennych  znany  jest  wzór  na  napięcie  całkowite 

U  =  RI+L^  +  ^j  IJt  (6) 


Stąd  dla  prądu  sinusoidalnego 

7 

U0  sin  cot  =  RI0sm(a>t—  <p)-\-a)LI0cos((ot—  <p) - ^cos(co£— (p)  (7) 

...  i 

Wyrażenia  coL  i  nazywa  się  odpowiednio  oporem  indukcyjnym  i  oporem  pojem¬ 
nościowym  (lub  induktancją  i  reaktancją).  Równanie  (7)  musi  być  spełnione  dla  wszyst¬ 
kich  wartości  t,  między  innymi  również  dla  t  =  0  i  t  =  (p{a>.  Daje  to  nam  dwa  równania, 


Poza  tym  należy  założyć,  że  liczba  nośników  ładunku  jest  stała  i  nie  zależy  od  napięcia. 
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dla  których  można  wyznaczyć  <p  i  I0,  względnie  Z.  Dla  t  =  0  otrzymujemy: 

o)L—  1/coC 


tg<p 


R 


(8> 


a  dla  t 


względnie 


/r2+(coL-1/ojC)2 


(9) 


(10) 


Analogiczne  obliczenia  w  przypadku  połączenia  równoległego  C  i  szeregowego  R  i  L 
są  bardziej  złożone;  przy  połączeniach  bardziej  skomplikowanych  obliczenia  są  niesły¬ 
chanie  żmudne  i  czasochłonne.  Upraszczają  się  jednak  w  znacznym  stopniu,  gdy  określo¬ 
ne  parametry  układu  prądu  zmiennego  wyrażamy  za  pomocą  liczb  zespolonych1^ 

A  =  aJrib\  «'  =  ]/—!  (11) 


Liczby  zespolone  można  prosto  przedstawić  na  płaszczyźnie  Gaussa.  Wielkości 
a  i  b  są  współrzędnymi  naniesionymi  odpowiednio  na  oś  rzeczywistą  i  oś  urojoną.  Liczba 
zespolona  jest  określona  przez  te  współrzędne  i  stanowi  punkt  na  płaszczyźnie  Gaussa. 
Całkowicie  równoważne  jest  przedstawienie  liczby  zespolonej  za  pomocą  równania 
Eulera 

A  =Aeia  =  ^4  (cos  a -f- /sin  a)  (12) 


Liczba  zespolona  przedstawiona  jest  przez  obracający  się  wektor2)  o  długości  A,  który 
tworzy  z  osią  rzeczywistą  kąt  a.  Stąd  następujące  równości: 


a  —  Acosa;  b—  ^dsina;  tga  =  —  (13) 

a 

Dla  modułu  liczby  zespolonej  mamy : 

\A\=A  =  i/tf  +  P  (14) 

Jeśli  a  =  mt  zależy  od  czasu  t  (co — ■  prędkość  kątowa),  to  otrzymamy: 

=  icoA;  f  Adt  —  -J—  A  —  — —  (15) 

dt  J  ioj  co 

Równanie  (3)  można  przedstawić  w  postaci  zespolonej,  gdy  pomnoży  się  je  najpierw 
przez  i,  a  następnie  do  obydwu  stron  równania  doda  Uocoseot.  Gdy  wszystkie  wielkości 
układu  prądu  zmiennego  wyrażone  zostaną  przez  liczby  zespolone,  można  dalsze  obli- 

1  *  Ze  względu  na  podobieństwo  liczb  zespolonych  do  wektorów  będziemy  je  oznaczać  przez  umieszcza¬ 
nie  strzałki  u  góry. 

2)  Reguły  operacji  rachunkowych  są  w  przypadku  liczb  zespolonych  na  ogół  takie  same  jak  w  przy¬ 
padku  wektorów.  Jednak  w  przeciwieństwie  do  liczb  zespolonych  dla  wektorów  nie  istnieje  operacja  dzie¬ 
lenia,  o  czym  należy  pamiętać  posługując  się  wektorami. 
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czenia  prowadzić  na  tych  liczbach1*.  Jeżeli  dwie  liczby  zespolone  są  równe,  to  mają 
jednakową  część  rzeczywistą  i  urojoną2*.  Z  równania  (3)  otrzymamy  w  rezultacie  dwa 
równania  rzeczywiste  zawierające  poszukiwany  wynik  końcowy.  W  samej  rzeczy  chodzi 
tu  jedynie  o  zastosowanie  określonej  metody  rachunkowej  w  stosunku  do  wielkości 
mających  realne  znaczenie  fizyczne. 

Równanie  (6)  przeprowadzamy  w  postać  zespoloną  przez  dodanie  do  równania  (6) 
dla  t'  =  t-\-  3*  tego  samego  równania  (6)  dla  chwili  t  pomnożonego  przez  i,  tj. 

U0sm  (eoż+ n/2)  =  RT0  sin  (cot  —  q> + n/2) + L  “  70  sin  (cot  — 

-f  -j  J  I0sm(cot—<p-\-7t/2)dt; 

d  1  r 

U0coscot  =  Rio  cos  (cot-(p)-\-L  -^-/0 cos  (cot—  J  70cos  (cot—<p)dt\ 

d  i  ę 

iU0smcot  =  iRI0  sin  (eoż — 93) + L  il0 sin  (cot — <p)  +  -ę  J  ilosm(ojt~(p)dt 


Postać  zespolona  równania  (6),  po  wykorzystaniu  równania  (12),  przybiera  postać 


tf,  =  RI+L§  +  ^j 


Idt 


(16) 


Równania  (4)  i  (5)  przedstawione  w  formie  zespolonej  będą  miały  postać 
I  —  IQ  [cos  (cot —  cp)Jri sin  (cot — 99)]  = 


?  ff,  t/o  . 

■*  0 


un 


i  tg  9? 


1  i0  Przyczym  l^l 

Uwzględniając  równanie  (15)  otrzymamy  z  równania  (16) 


sin  95 
cos  (p 


V  =  RJ+icoLI--^-I  = 


Dla  Z  słuszne  jest 


V_ 

I 


coC 

R+i 


[mL~~<nc) 


lub  z  uwzględnieniem  równania  (14) 


1 


coC 


coL 


tg  <P 


coC 


R 


(17) 

cz.  urój.  Z 
cz. rzecz. Z 

(18) 

(19) 

(20) 

(21) 


ł)  Należy  przedtem  przekonać  się,  czy  obliczenia  prowadzone  na  liczbach  zespolonych  nie  są  bardziej 
skomplikowane,  ale  w  tym  przypadku  tak  nie  jest. 

2)  Równaniu  aĄ-ib  —  c+id  odpowiadają  dwa  równania  rzeczywiste:  a  =  c  i  b  =  d. 

3)  Równanie  (6)  słuszne  jest  dla  każdego  t,  a  więc  również  dla  t'  =  t-\-nj2a). 
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nazywane  jest  operatorem  oporności.  Zgodnie  z  równaniem  (20)  Z  jest  wielkością 
addytywną  i  składa  się  z: 

Ź  =  ŹR+ZL+ŹC,  przy  czym  ZR  =  R;  ZL  =  icoL;  Zc  =  ~~~q  (22) 


Posługując  się  wielkościami  prądu  zmiennego  przeprowadzonymi  w  postać  zespoloną 
można  prowadzić  obliczenia  podobnie  jak  w  przypadku  odpowiednich  wielkości  rzeczy¬ 
wistych  dla  prądu  stałego.  Słuszne  są  tu  reguły  analogiczne  do  praw  Ohma  i  Kirch- 
hoffa.  Dla  przykładu  obliczmy  opór  układu  składającego  się  z  oporu  omowego  R 
i  równolegle  podłączonej  pojemności  C.  W  połączeniu  równoległym  odwrotności  oporów 
dodaje  się,  a  więc  otrzymujemy 


lub 


JL  =  J_  +  J_ 

Z  Zr  ZC 


R 


-\-icoC 


1  +  i(oRC 
R 


(23) 


Ź  = 


R 

1  -{-iojRC 


(23a) 


Dla  pozbycia  się  liczby  zespolonej  w  mianowniku  mnożymy  licznik  i  mianownik  przez 
liczbę  sprzężoną  z  mianownikiem  (1— icoRC)  i  otrzymujemy 


stąd 


R—io)R2C 
1  +  co2R2C2 


\Ź\  =  Z  = 


R2+a}2R*C2 
(1  +co2R2C2)2 


R2 

1  +  a)2R2C2 


Rys.  1 .  Geometryczne  przedstawienie  parametrów  prądu  zmiennego 
a)  i  b)  Połączenie  równoległe  R  i  C,  a)  dodawanie  1  \Z  według  równania  (23);  b)  dodawanie  I:  1%  =  ul((o2R2C2  +  l)jR2l 
c)  i  d)  połączenie  szeregowe  R,  L  i  C;  d)  dodawanie  Z  według  równania  (22);  dodawanie  U  według  równania  (i 9) 
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i 

tg  93  —  ~a)RC 

Liczby  zespolone  można  przedstawić  nie  tylko  w  sposób  analityczny,  ale  również 
w  postaci  wektorów,  co  jest  często  korzystne.  Oś  rzeczywistą  płaszczyzny  Gaussa  umiesz¬ 
czamy  zgodnie  z  kierunkiem,  jaki  ma  wielkość  prądu  zmiennego  ( U,  I,  Z),  w  oporze 
omowym  dla  t  =  0.  Wartości  pojemności  względnie  samoindukcji  nanosimy  zgodnie 
z  równaniem  (22)  po  dodatniej  lub  ujemnej  stronie  osi  urojonej.  Szukaną  wielkość 
znajduje  się  stosując  dodawanie  wektorowe,  słuszne  dla  liczb  zespolonych.  Różnica 
fazy  między  natężeniem  i  napięciem  dana  jest  przez  kąt  (p  między  osią  rzeczywistą 
a  wektorem  otrzymanym  przez  dodawanie  odpowiednich  wielkości  odmierzonych  na 
obu  osiach.  Często  używa  się  takich  diagramów  wektorowych  dla  U,  I  lub  Z.  Metodę 
geometryczną  dla  omówionych  układów  przedstawiono  na  rys.  1. 


3.  PRAWO  FARADAYA 

Jak  już  wiemy,  pomijając  przypadki  szczególne,  prąd  w  metalach  jest  wynikiem 
przenoszenia  ładunku  przez  elektrony,  w  elektrolitach  zaś  —  przez  jony.  Jeśli  w  obwodzie 
elektrycznym  znajdują  się  przewodniki  metaliczne  i  elektrolityczne,  to  na  granicy  faz 
metalu  i  elektrolitu  musi  następować  oddawanie  względnie  pobieranie  elektronów. 


Rys.  2.  Sprawdzenie  prawa  Faradaya 

Pobranie  elektronów,  jak  np.  w  procesie  Ag*  -j-  eó  -»  Ag  lub  Cl  -f  eó  CL  oznacza 
redukcją ,  oddanie  elektronów  w  procesie  odwrotnym  oznacza  utlenienie ;  przepływ  prądu 
przez  granicę  faz  jest  zawsze  związany  z  reakcjami  chemicznymi.  Gdy  wymuszamy 
taką  reakcję  elektrochemiczną  przez  przyłożenie  napięcia  zewnętrznego,  mówimy 
o  elektrolizie ,  w  przeciwnym  przypadku,  gdy  reakcje  na  elektrodach  przebiegają  samo¬ 
rzutnie  i  w  obwodzie  powstaje  prąd,  mówimy  o  ogniwie  galwanicznym.  Istotne  zagadnie¬ 
nie  określenia  stosunku  pobranej  względnie  dostarczonej  ilości  ładunku  elektrycznego 
do  ilości  substancji,  która  przereagowała  w  procesie  chemicznym,  zostało  rozwiązane 
po  raz  pierwszy  przez  Faradaya.  Gruntowne  badania  doprowadziły  do  sformułowania 
prawa  nazwanego  jego  imieniem.  Prawo  to  obejmuje  dwa  niezależne  stwierdzenia: 

a)  Ilość  produktów  rozkładu  elektrolitycznego  proporcjonalna  jest  do  wielkości  prze¬ 
niesionego  ładunku  elektrycznego. 

Faraday  sprawdził  tę  zasadę  przez  następujący  eksperyment  (rys.  2).  Przez  3  naczyńka 
elektrolityczne  z  rozcieńczonym  H2S04,  z  których  naczyńka  II  i  III  połączone  są  równo- 
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legie  między  sobą  i  potem  z  kolei  szeregowo  z  naczyńkiem  I,  przepływa  prąd  elektryczny. 
Wywiązująca  się  podczas  elektrolizy  mieszanina  piorunująca  zbierana  jest  oddzielnie 
nad  każdym  naczyńkiem.  Objętość  wydzielonego '  gazu  mierzona  jest  w  jednakowych 
warunkach  ciśnienia  i  temperatury.  Okazuje  się,  że  w  naczyńku  I  wywiązuje  się  dokład¬ 
nie  taka  sama  objętość  mieszaniny  piorunującej  co  w  obydwu  pozostałych.  Wynik  do¬ 
świadczenia  jest  niezależny  od  przyłożonego  napięcia  (jeżeli  jest  ono  wystarczająco 
wysokie,  by  zachodził  proces  elektrolizy),  od  wielkości  elektrod,  tzn.  od  gęstości  prądu 
w  A/cm2  i  od  stężenia  kwasu  siarkowego. 


Opierając  się  na  tej  obserwacji  można  posłużyć  się  ilością  produktów  rozkładu  elektrolitycznego  jako 
miarą  wielkości  ładunku  elektrycznego,  który  został  przeniesiony  w  procesie  elektrolizy.  Ponieważ  wielkość 
ładunku  mierzy  się  w  kulombach,  aparaty  podobne  do  opisanego  nazywa  się  kulometrami.  Sam  Faraday 
zastosował  do  pomiaru  ładunku  kulometr  gazowy  (z  wywiązującą  się  mieszaniną  piorunującą);  mierzy  się 
tu  objętość  wywiązanego  gazu.  Ten  rodzaj  kulometru  jest  wystarczający  dla  celów  praktycznych.  W  pre¬ 
cyzyjnych  pomiarach  jednak,  które  mają  służyć  do  definicji  jednostki  ładunku  elektrycznego,  kulometr 
gazowy  nie  jest  przydatny  z  wielu  względów.  Pomijając  rozpuszczalność  mieszaniny  piorunującej  w  cieczy 
(związany  z  tym  błąd  można  wyeliminować,  wysycając  przed  pomiarem  ciecz  gazem  piorunującym)  na¬ 
leży  również  uwzględnić  fakt,  że  w  kulometrze  wywiązują  się  obok  02  niewielkie  ilości  ozonu,  tak  że  zna¬ 
leziona  objętość  jest  mniejsza  od  rzeczywistej.  Do  wyznaczania  ładunku  elektrycznego  stosuje  się  kulometr 
srebrowy,  umożliwiający  bardzo  dokładne  pomiary.  W  tym  przypadku  mamy  do  czynienia  z  jednym  pro¬ 
cesem  elektrochemicznym:  redukcją  jonów  srebra,  przy  czym  nie  zachodzą  żadne  reakcje  uboczne.  Do 
pomiarów  precyzyjnych,  oprócz  kulometru  srebrowego  używany  jest  kulometr  jodowy,  w  którym  wydzie¬ 
lony  jod  odmiareczkowuje  się  kwasem  arsenawym.  W  praktyce  stosuje  się  często  kulometr  miedziowy, 

w  którym  jednak  z  powodu  reakcji  ubocznej  Cu+Cu2+  ->  2Cu+  otrzymuje  się  na  masę  elektrody  często 
****  ...  " 
wartości  za  niskie  (patrz  rozdz.  XIV,  p.  12a).  Do  celów  technicznych  stosuje  się  również  kulometr  rtę¬ 
ciowy,  w  którym  ładunek  elektryczny  oblicza  się  na  podstawie  objętości  wydzielonej  rtęci  (dokładność 
ok.  2%). 


b)  Jednakowe  ilości  ładunku  elektrycznego  wydzielają  z  różnych  substancji  masy  pro¬ 
porcjonalne  do  równoważników  chemicznych. 

Przez  równoważnik  chemiczny  rozumie  się  masę  gramojonu  podzieloną  przez  war¬ 
tościowość  elektrochemiczną  ne.  Równoważne  więc  są  np.  H+,  CR,  Ag+,  1/2  Cu2+,  1/2 
Fe2+,  1/3  Fe3+,  1/2  SO4A  1/4  Fe(CN)g~  itd.  Z  roztworu  soli  miedzi  jedno  wartościowej 
ten  sam  ładunek  elektryczny  wydzieli  dwukrotnie  większą  masę  miedzi  metalicznej  niż 
w  przypadku  roztworu  soli  miedzi  dwuwartościowej.  Faraday  sprawdził  to  prawo  między 
innymi  w  ten  sposób,  że  przepuszczał  prąd  przez  połączone  szeregowo  naczynia  z  roz¬ 
tworem  H2S04  i  stopionym  PbCl2.  Stosunek  wydzielonych  mas  H2  i  Pb  równał  się 
stosunkowi  gramorównoważników  H  i  1/2  Pb.  Na  podstawie  drugiego  twierdzenia 
Faradaya  można  obliczyć  ładunek  elektryczny  potrzebny  do  wydzielenia  gramorówno- 
ważnika  dowolnej  substancji.  Jeden  kulomb  wydziela  1,1182  mg  Ag,  a  więc  do  wydziele¬ 


nia  1  gramoatomu  srebra  potrzeba 


107,880 

0,0011182 


96  480  CA  Liczbę  tę  oznacza  się 


jako  1  faradaj  ( F ).  Za  pomocą  wspomnianego  wyżej  kulometru  jodowego  znaleziono, 
że  1  F  ~  96  500  C.  Ponieważ  dane  otrzymane  za  pomocą  najbardziej  dokładnych  kulo- 
metrów  są  zgodne  w  granicach  ok.  0,02%,  w  obliczeniach  stosuje  się  często  zaokrągloną 


b  Ciężar  równoważnikowy  srebra  wyrażony  jest  w  skali  chemicznej,  w  której  dla  tlenu  spotykanego 
w  przyrodzie  i  będącego  mieszaniną  izotopów  przyjęto  wartość  16,00000. 
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liczbę  96  500  C,  Jak  już  wspomniano,  w  poszczególnych  przypadkach  przy  sprawdzaniu 
praw  Faradaya  napotyka  się  na  trudności  powodowane  reakcjami  ubocznymi  lub  innymi 
zakłóceniami,  które  fałszują  wyniki  oznaczeń1^  Wszelkie  odstępstwa  od  prawa  Faradaya 
spowodowane  są  przez  takie  właśnie  przyczyny  i  nie  ma  żadnych  powodów  do  powątpie¬ 
wania  w  ogólną  ważność  tego  prawa.  Sprawdzanie  prawa  Faradaya  w  warunkach  ekstre¬ 
malnych,  np.  w  różnych  rozpuszczalnikach  takich  jak  pirydyna,  chinolina,  benzonitryl, 
w  różnych  temperaturach,  w  stopach  pod  wysokimi  ciśnieniami  (aż  do  1500  atm), 
w  elektrolitach  stałych  itd.  prowadziło  zawsze  do  jego  potwierdzenia2). 

Ponieważ  gramorównoważnik  jonu  jedno  wartościowego  zawiera  N  =  6,023  •  1023 
jonów  (N — liczba  Avogadra),  można  z  F  i  N  obliczyć  ładunek  pojedynczego  jonu. 
Wynosi  on 


96  500 

6,023- 1023  “ 


1,602*  10“19  C 


Podobne  wartości  elementarnych  ładunków  elektrycznych  otrzymuje  się  drogą  zupełnie 
odmiennych  pomiarów.  W  znanym  doświadczeniu  Millikana  (ruch  naładowanych  kro¬ 
pelek  w  polu  elektrycznym)  otrzymuje  się  według  najnowszych  danych  wartość  równą 
wyżej  wyliczonej  e0  —  1,602  •  10-19  C.  Wynika  z  tego ,  że  jon  ma  tyle  ładunków  elemen¬ 
tarnych,  ile  wynosi  jego  wartościowość.  Ujemny  ładunek  elementarny  nazwano  elektronem. 


i 


4.  PRZEPŁYW  PRĄDU  PRZEZ  OGNIWO 

Podczas  przepływu  prądu  przez  naczynie  elektrolityczne  na  elektrodach  pobierane 
są  względnie  oddawane  elektrony.  Jak  już  wspomniano,  pobranie  elektronów  oznacza 
redukcję,  oddanie  zaś  —  utlenienie.  Można  więc  powiedzieć,  że  na  jednej  elektrodzie 
zachodzi  utlenienie,  a  na  drugiej  redukcja.  Elektrodę,  na  której  zachodzi  utlenienie, 
nazywa  się  anodą,  tę  zaś,  na  której  następuje  redukcja  —  katodą.  Kierunek  prądu  wzglę¬ 
dem  elektrody  nazwano  anodowym  (dodatni)  lub  katodowym  (ujemny),  zależnie  od 
tego,  czy  prąd  na  danej  elektrodzie  działa  utleniająco  czy  redukująco3).  Określenia: 
katoda  i  anoda  mają  tylko  wówczas  sens,  gdy  w  obwodzie  płynie  prąd.  Wyrażenia  te 
nie  mają  nic  wspólnego  ze  znakami  (+  lub  — )  elektrody.  To  zagadnienie  dotyczy  po¬ 
tencjału  elektrody  i  zostanie  omówione  później  (patrz  rozdz.  X). 

Na  przykład  w  akumulatorze  ołowianym  (rys.  3)  elektroda  dodatnia  podczas  łado¬ 
wania  jest  anodą,  a  przy  rozładowaniu  katodą.  W  obydwu  przypadkach  kationy  dążą 
do  katody,  a  aniony  do  anody.  Te  podstawowe  pojęcia  można  bezpośrednio  wyjaśnić 
na  przykładzie  akumulatora  ołowianego.  Jedną  elektrodę  stanowi  przewodzący  elektrony 
Pb02  (z  domieszką  PbS04),  druga  elektroda  wykonana  jest  z  ołowiu  (również  z  do- 

Zwłaszcza  przy  elektrolizie  soli  stopionych  występują  często  pozorne  odchylenia  od  prawa  Faradaya. 
Można  je  jednak  zawsze  wytłumaczyć  wpływami  ubocznymi. 

2)  Patrz  np.  badania  C.  S  t  ii  b  e  r  a,  Z.  physik.  Chem.  (A)  172,  401  (1935),  nad  stosowalnością  prawa 
Faradaya  do  elektrolizy  szkła. 

3)  W  naczyńku  elektrolitycznym  prądowi  anodowemu  na  jednej  elektrodzie  odpowiada  równy  mu  co 
do  wielkości  i  przeciwny  co  do  kierunku  prąd  katodowy  na  drugiej  elektrodzie. 
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mieszką  PbS04).  Elektrolitem  jest  wodny  roztwór  kwasu  siarkowego.  Podłączony  wolto¬ 
mierz  pokazuje,  że  elektroda  z  Pb02  jest  dodatnia  w  stosunku  do  elektrody  ołowianej. 
W  przypadku  przyłożenia  zewnętrznego  napięcia  o  określonej  wartości  U  =  U0  przez 
akumulator  nie  płynie  żaden  prąd.  Prąd  płynie  jedynie  przez  podłączony  równolegle 
opór  R  w  określonym  kierunku  (elektrony  przesu¬ 
wają  się  od-do  +).  Gdy  U  różni  się  od  U0>  przez 
akumulator  płynie  prąd  (co  wskazuje  amperomierz) 
w  sposób  następujący:  przy  U  <U0  mamy  prąd  gal¬ 
waniczny,  elektroda  (— )  jest  anodą,  a  elektroda  (+) 
jest  katodą;  przy  U  >  U0  mamy  prąd  elektrolizy, 
elektroda  (— )  jest  katodą,  a  elektroda  (+)  jest  anodą. 

We  wszystkich  trzech  przypadkach  prąd  płynący 
przez  opór  R  ma  ten  sam  kierunek,  zgodny  z  nie 
zmieniającymi  się  znakami  elektrod.  Jedynie  natęże¬ 
nie  prądu  zmienia  się  proporcjonalnie  do  U.  Doś¬ 
wiadczenie  to  wykazuje,  że  kierunek  prądu  w  og¬ 
niwie  nie  jest  całkowicie  określony  przez  polaryzację 
elektrod.  Zachodzi  tu  coś  przeciwnego  niż  w  przy-  Rys.  3<  Schemat  akumulatora  ołowia- 
padku  jednorodnego  oporu  R ,  w  którym  elektrony  nego 

zawsze  płyną  od  —  do  +.  Różnica  między  ogni¬ 
wem  a  jednorodnym  przewodnikiem  polega  na  obecności  dwóch  granic  fazowych 
elektrolit/elektroda. 

Fakt,  że  przy  U  —  U0  przez  ogniwo  nie  płynie  żaden  prąd,  oznacza,  że  przyłożone 
napięcie  zewnętrzne  U  kompensowane  jest  przez  powstałe  w  ogniwie  napięcie 
Vo  —  — C/o,  równe  napięciu  zewnętrznemu  co  do  wartości  bezwzględnej  i  mające  znak 
przeciwny.  V0  oznacza  się  jako  napięcie  spoczynkowe1).  Gdy  w  obwodzie  nie  płynie 
prąd,  nie  ma  wówczas  w  jednorodnych  przewodnikach  (w  elektrolicie  i  w  doprowadze¬ 
niach)  żadnych  spadków  potencjału.  A  więc  napięcie  o  znaku  przeciwnym  musi  po¬ 
wstawać  na  granicy  faz  w  ogniwie.  Na  każdej  granicy  faz  powstaje  skok  potencjału; 
suma  algebraiczna  takich  skoków  przy  7=0  jest  napięciem  spoczynkowym2) .  Gdy 
przez  ogniwo  płynie  prąd,  wówczas  na  elektrodach  zachodzą  reakcje  chemiczne.  Prawo 
Faradaya  można  napisać  w  postaci 

dQ  =  Idt  =  Fdne  lub  7=-^F  (24) 

przy  czym  dne  jest  liczbą  równoważników  chemicznych,  które  przereagowały  w  czasie  dt. 
Natężenie  prądu  jest  miarą  szybkości  reakcji  elektrodowych.  W  reakcjach  tych  zawsze  ' 
biorą  udział  naładowane  cząstki  i  stąd  szybkość  reakcji  zależy  od  skoków  potencjałów 
na  elektrodach.  Przy  7=0,  jak  to  widzieliśmy,  suma  algebraiczna  skoków  potencjałów 

Wielu  autorów  nazywa  V0  siłą  elektromotoryczną  (SEM).  W  tej  książce  nazwa  SEM  jest  zachowana 
dla  napięcia  spoczynkowego  ogniwa,  w  którym  reakcje  elektrodowe  są  w  równowadze  termodynamicznej. 

2)  Obok  skoków  potencjałów  na  elektrodach  występuje  jeszcze  przynajmniej  jeden  skok  potencjału, 
nie  zależy  on  jednak  od  I  i  w  danym  przypadku  nas  nie  interesuje. 
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równa  się  V0 .  Wartość  V0  jest  również  charakterystyczna  dla  stacjonarnej  równowagi 
sumarycznej  reakcji  ogniwa  (utleniania  i  redukcji).  Podobnie  jak  w  przypadku  wszystkich 
reakcji  występują  i  tu  czynniki  hamujące  reakcje  elektrodowe1^ 

Aby  wymusić  określoną  szybkość  reakcji  (tzn.  natężenie  prądu),  trzeba  zmienić 
wartość  sumy  skoków  potencjałów  na  elektrodach.  W  warunkach  bezprądowych  suma 
skoków  potencjałów  na  granicach  faz  równa  się  V0 ;  gdy  I  ^  0,  nazywamy  tę  wielkość 
napięciem  ogniwa  i  oznaczamy  As. 

Dla  zapewnienia  przepływu  prądu  należy  pokonać  opory  powstające  na  elektrodach 
oraz  opór  przewodników  w  obwodzie.  Oznaczmy  opór  elektrolitu  przez  Ri}  sumę  zaś 
wszystkich  oporów  zewnętrznych  między  elektrodami  i  punktami,  między  którym 
mierzone  jest  napięcie,  przez  Ra.  Do  pokonania  tych  oporów  potrzebne  jest  napięcie 
I(Rr[-Ra).  Prądowi  elektrolizy  przypisujemy  znak  — ,  prądowi  galwanicznemu  zaś 
znak  + .  Suma  wszystkich  napięć  w  ogniwie,  którą  mierzymy  na  końcowych  zaciskach 
podczas  przepływu  prądu,  dana  jest  wzorem2^ 

V  -----  As  -I(Rr  rRa)  (25) 

Różnica 

V-V„  =  VZ!  (26) 

jest  napięciem  podtrzymującym  przepływ  prądu.  rjz  nazywa  się  polaryzacją  ogniwa3). 
Zależnie  od  tego,  czy  rjz  jest  dodatnie  czy  ujemne,  mówi  się  o  polaryzacji  galwanicznej 
lub  elektrolitycznej  ogniwa.  Z  dwóch  ostatnich  równań  możemy  otrzymać 

'nz  =  (As~V0)—I(Ri+Ra)  (27) 

przy  czym  człon  (As—V0)  stanowi  część  napięcia  służącą  do  pokonania  oporów  reakcji 
elektrodowych,  a  człon  I(RiA-Ra)  —  część  napięcia  potrzebną  do  przezwyciężenia 
oporu  jednorodnych  przewodników.  Analogicznie  do  ostatniego  członu  można  opory 
reakcji  elektrodowych  traktować  jako  opór  elektryczny,  ponieważ  reakcje  te  zmniejszają 
natężenie  prądu.  Można  napisać 

As  -  V0  =  ~IRe  (28) 

gdzie  Re  nazywamy  oporem  elektrod.  Opór  ten  połączony  jest  szeregowo  z  (Ri-\-Ra)- 
Ze  względu  na  swój  formalny  charakter  opór  elektrod  jest  wielkością  o  skomplikowanych 
właściwościach.  Mogą  zajść  przypadki,  kiedy  w  pewnych  granicach  U  praktycznie 
żadne  ładunki  nie  mogą  przejść  przez  powierzchnie  graniczne.  W  tych  przypadkach 
elektroda  wraz  z  elektrolitem  tworzą  kondensator.  W  pomiarach  prądu  stałego  RE  jest 
bardzo  duży,  w  pomiarach  prądu  zmiennego  (wówczas  zamiast  RE  należy  stosować 
impedancję  elektrody  ZE)  ZE  jest  czystą  pojemnością.  Ogólnie  wielkością  zastępczą  ZE, 

Na  przykład  przy  dużych  natężeniach  prądu  elektrolit  ubożeje  w  substancje  biorące  udział  w  reakcji 
elektrodowej.  Również  inne  czynniki  hamują  reakcje  elektrodowe  (patrz  rozdz.  XIV). 

2)  Ponieważ  doprowadzenia  do  elektrod  mogą  być  krótkie  lub  długie  itp.,  wartości  Ra  i  V  nie  są  wiel¬ 
kościami  dokładnie  charakteryzującymi  ogniwo.  Najczęściej  dąży  się  do  takiego  zmniejszenia  wartości  Ra, 
żeby  można  ją  było  pominąć.  Całkowite  wyeliminowanie  tego  oporu  jest  niemożliwe. 

3)  Wyrażenie  to  wywodzi  się  stąd,  że  w  ogniwie  z  elektrodami,  które  przy  1  =  0  mają  równe  potencjały, 
V0  =  0.  Wówczas  V  =  7) z  co  oznacza,  że  między  elektrodami  występuje  napięcie,  którego  poprzednio 
nie  było. 


4.  Przepływ  prądu  przez  ogniwo 
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zależnie  od  charakteru  procesów  elektrodowych,  jest  kombinacja  pojemności  i  oporu 
omowego. 

Jeśli  usuniemy  ze  schematu  na  rys.  3  źródło  napięcia  (ogniwo  B  i  potencjometr), 
to  pozostały  układ  będzie  odpowiadać  normalnemu  działaniu  akumulatora  jako  źródła 
prądu.  W  układzie  tym  prąd  płynący  przez  opór  równy  jest  prądowi  płynącemu  przez 
ogniwo.  Równanie  (25)  upraszcza  się  do  postaci 

Ae=I(Ri+Ra+R)  (29) 

Gdy  połączymy  szeregowo  n  jednakowych  ogniw,  wówczas  sumują  się  wszystkie  As 
i  wszystkie  (RiA-Ra)-  Napięcie  na  zaciskach  jest  równe  ^-krotnemu  napięciu  pojedyn¬ 
czego  ogniwa.  Jednakowy  prąd  płynie  przez  wszystkie  ogniwa  i  przez  włączony  do 
ogniwa  opór  zewnętrzny.  Jeżeli  w  układzie  połączymy  równolegle  n  jednakowych  ogniw 
i  dołączymy  do  obwodu  opór  zewnętrzny  R ,  będą  się  sumować  wszystkie]  lj(Rr\-Ra). 
Napięcie  na  zaciskach  równe  będzie  napięciu  pojedynczego  ogniwa.  Połączenie  szeregowe 
stosuje  się,  gdy  potrzebne  jest  wysokie  napięcie  i  małe  natężenie  prądu.  Połączenie 
równoległe  da  duże  natężenie  i  niskie  napięcie. 


5.  POMIAR  NAPIĘCIA  I  OPORU  ELEKTROLITU 

Woltomierze,  przez  które  przepływa  prąd,  niezbyt  nadają  się  do  pomiarów  napięcia 
na  zaciskach,  ponieważ  obok  prądu  przechodzącego  przez  ogniwo  należy  uwzględnić 
prąd  przepływający  przez  woltomierz.  Napięcia  spoczynkowego  w  ogóle  nie  można 
zmierzyć  za  pomocą  tego  rodzaju  instrumentu. 

Ogólnie,  mierząc  napięcie  w  układach,  w  których  zachodzą  procesy  elektrochemiczne, 
należy  wybierać  metody,  pozwalające  na  pominięcie  prądu  płynącego  przez  przyrząd 
pomiarowy.  Wielkość  tego  prądu  zależy  od  badanego  ogniwa,  tzn.  od  jego  polaryzowal- 
ności  dr] z I dl.  Im  mniejsza  polaryzowalność,  tym  większy  może  być  prąd  płynący  przez 
woltomierz  przy  założonej  dokładności  pomiaru  i  odwrotnie.  Popełnia  się  np.  bardzo 
mały  błąd  mierząc  napięcie  spoczynkowe  dużego  akumulatora  samochodowego  za 
pomocą  woltomierza  o  oporze  wewnętrznym  105  O.  Jeżeli  zmierzymy  wspomniane 
napięcie  w  ogniwie  z  silnie  spolaryzowanymi  elektrodami,  to  wynik  pomiaru  będzie 
całkowicie  niemiarodajny. 

Tak  więc  wybór  najodpowiedniejszej  metody  zależy  od  wymaganej  dokładności 
pomiaru,  od  polaryzowalności  ogniwa  i  wreszcie  od  tego,  czy  samo  napięcie  nie  jest 
zależne  od  czasu. 

Napięcia  mierzy  się  metodą  porównawczą,  stosując  jako  wzorzec  ogniwo  Westona. 
Zgodnie  z  umową  międzynarodową  przyjmuje  się,  że  w  temp.  20°C  jego  napięcie  V0 
wynosi  1,01865  V.  Zależność  temperaturową  podaje  wyrażenie 

(V0)N  =  1 ,01865  —  4,06  -  10-5(sf  —  20)  —  9,5  •  10-7(£  — 20)2  V 

Najdokładniejsze  wyniki  uzyskuje  się  stosując  metodę  kompensacyjną  Poggendorfa. 
Schemat  pomiaru  podobny  jest  do  podanego  na  rys.  3  z  tą  tylko  różnicą,  że  nie  stosuje 

#)  V0  jest  w  tym  przypadku  identyczne  ze  zdefiniowaną  dalej  siłą  elektromotoryczną  (patrz  rozdz.  X, 
P-  1). 
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się  oporu  R.  Przy  pomiarze  napięcia  spoczynkowego  Vo  posługujemy  się  czułym  gal- 
wanometrem  do  pomiaru  natężenia  prądu,  a  jako  potencjometru  używamy  mostka 
lub  drutu  oporowego  ze  ślizgającym  się  kontaktem.  Kontakt  ten  ustawia  się  w  takim 
położeniu,  by  przez  galwanometr  nie  płynął  prąd  i  mierzy  się  opór  Rz.  Następnie  włą¬ 
cza  się  do  układu  zamiast  ogniwa  wzorcowego  ogniwo  badane.  Pomiar  powtarza  się 
jak  poprzednio  notując  odpowiadający  położeniu  bezprądowemu  opór  RN.  Korzysta 
się  z  wzoru: 


(Vo)n/Vo  —  RnIRz 

Dobierając  odpowiednio  warunki  pomiaru  można  osiągnąć  jego  dużą  dokładność 
(0,01%).  Do  takiej  dokładności  dąży  się  oznaczając  standardową  SEM  (patrz  rozdz.  X). 
Wielkość  stosowanego  w  pomiarze  prądu  zależy  od  dokładności  rozpoznania  momentu 
wyrównania  napięcia,  tzn.  od  czułości  galwanometru. 

Wyszukanie  odpowiedniego  napięcia  kompensującego  wymaga  nawet  przy  dużej 
wprawie  pewnego  czasu.  Gdy  mierzone  napięcie  zależne  jest  od  czasu,  opisana  metoda 
zawodzi.  W  podobnych  przypadkach  stosuje  się  kompensatory  samopiszące.  Napięcie, 
które  należy  zmierzyć,  jest  tu  porównywane  ze  zmiennym  napięciem  na  dokładnym 
potencjometrze.  Prąd  w  potencjometrze  kontroluje  się  przez  porównanie  napięcia  na 
połączonym  równolegle  oporze  wzorcowym  z  napięciem  spoczynkowym  ogniwa  nor¬ 
malnego.  Różnica  między  napięciem  na  potencjometrze  a  napięciem  mierzonym  prze¬ 
kształcana  jest  w  prąd  zmienny.  Ten  ostatni  wzmocniony  elektronicznie  służy  do  regu¬ 
lacji  obrotów  silnika  poruszającego  kontakt  ślizgowy  na  potencjometrze;  kontakt  prze¬ 
suwany  jest  tak  długo,  aż  różnica  napięć  zniknie.  Położenie  kontaktu  ślizgowego  jest 
bezpośrednią  miarą  mierzonego  napięcia,  pokazywanego  przez  wskazówkę  przyrządu 
lub  urządzenie  samopiszące.  Zużycie  prądu  podczas  pomiaru  zależy  od  rodzaju  zastoso¬ 
wanego  wzmacniacza  oraz  dokładności  wyrównania  napięć.  Przez  odpowiedni  dobór 
parametrów  można  opór  wejściowy  uczynić  bardzo  dużym.  Dokładność  dobrego  przy¬ 
rządu  samopiszącego  jest  rzędu  kilku  dziesiątych  procentu. 
Ponieważ  wyrównanie  napięć  następuje  zasadniczo  na  drodze 
mechanicznej,  szybkość  jego  jest  ograniczona  i  dla  bardzo  du¬ 
żych  zmian  napięcia  zbyt  mała. 

Przy  bardzo  szybkich  zmianach  napięcia  stosuje  się  do  po¬ 
miarów  oscylografy  katodowe,  pozwalające  bez  trudności  mie¬ 
rzyć  zmiany  w  czasach  rzędu  mikrosekund.  Do  rejestracji  służy 
ekran  fluoryzujący,  którego  wskazania  utrwala  się  fotograficznie. 
W  przypadku  gdy  mierzone  napięcia  nie  są  silnie  zależne  od  cza¬ 
su,  nie  jest  konieczna  rejestracja;  można  wówczas,  przy  mniej¬ 
szych  wymaganiach  co  do  dokładności,  stosować  woltomierze 
lampowe.  W  przyrządach  tych  napięcia  porównywane  są  drogą 
elektroniczną,  a  wynik  pokazuje  wskazówka  przyrządu.  Opory  wejściowe  takich  przy¬ 
rządów  są  bardzo  duże  (do  1014D),  a  dokładność  jest  rzędu  1%. 

Eksperymentalny  rozkład  napięcia  ( V )  na  napięcie  ogniwa  i  spadek  omowy  (IR) 
zostanie  omówiony  w  rozdz.  XIV.  Opory  mierzy  się  w  układach  mostkowych.  Rysunek  4 


Rys.  4.  Schemat  mostka 
Wheatstone’a 


5.  Pomiar  napięcia  i  oporu  elektrplitu 
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pokazuje  schematycznie  układ  mostka  Wheatstone’a  do  pomiarów  z  prądem  stałym, 
po  zrównaniu  napięć  przez  galwanometr  G  nie  płynie  żaden  prąd.  Zachodzą  wówczas 
zależności : 


Ui  _  Ux  ,  _  IxRx 

u2  ~  uN  1UD  i2r2  ~  inrn 


(30) 


przy  czym  Us,  In,  Rn  odnoszą  się  do  znanego  oporu  porównawczego.  Ze  względu 
na  to,  że  Ix  =  I2  i  Ix  =  IN  równanie  upraszcza  się  do 


Ri  _  Rx 

R2  Rn 


(31) 


Do  pomiaru  Rx  konieczna  jest  więc  znajomość  stosunku-^-,  gdy  przez  G  nie  płynie 

Ao 


prąd,  oraz  wartości  oporu  RN .  W  podobny  sposób  można  wyznaczyć  opór  wewnętrzny 
ogniwa  V\ I.  Z  równań  (25)  i  (28)  otrzymuje  się 


—  (2?i+ Ra-\~  Re) 


(32) 


W  celu  wyznaczenia  oporu  elektrolitu  należy  wyeliminować  wszystkie  pozostałe 
człony.  V o  maleje  do  wartości  bardzo  nieznacznych  w  przypadku  zastosowania  identycz¬ 
nych  elektrod.  Również  Ra  można  w  praktyce  dostatecznie  zmniejszyć.  RE  wyznacza 
się  zmieniając  Rt  przy  stałynń  RE,  np.  przez  zmianę  odległości  między  elektrodami 
w  naczyniu  o  kształcie  rury.  Trzeba  przy  tym  założyć,  że  RE  zależy  od  natężenia  prądu 
w  sposób  odtwarzalny.  Tego  rodzaju  elektrody  nie  zawsze  można  otrzymać  ekspery¬ 
mentalnie.  Re  można  zmniejszyć  przez  zwiększenie  powierzchni  elektrod.  Geometryczne 
powiększenie  powierzchni  jest  stosunkowo  mało  skuteczne.  Powiększa  się  bowiem  przy 
tym  przekrój  warstwy  elektrolitu  i  przez  to  zmniejsza  się  Rt.  Zamiast  tego  stosuje  się 
, ,schropo wacenie’ ’  powierzchni  elektrod,  co  powoduje  duży  wzrost  ich  powierzchni 
czynnej  bez  zwiększenia  wymiarów  geometrycznych.  Szeroko  stosuje  się  elektrody 
platynowe  pokryte  czernią  platynową.  Przez  „platynowanie”  elektrod  można  stosunek 
powierzchni  rzeczywistej  do  powierzchni  geometrycznej  zwiększyć  500-krotnie,  a  nawet 
więcej.  Opierając  się  na  fakcie,  że  RE  jest  silnie  zależne  od  częstotliwości  i  przy  v  -»  oo 
dąży  do  0,  można  wyeliminować  RE  stosując  prąd  zmienny1^.  Metoda  prądu  zmiennego 
pochodzi  od  Kohlrauscha.  Dla  punktu  zrównoważenia  mostka  prądu  zmiennego  można, 
stosując  zapis  przy  użyciu  liczb  zespolonych,  napisać  analogicznie  do  równania  (31): 

ZiZn  =  Z2ZX  (33) 

lub 

(Aj  +  iBx)  {Rn + iBn)  =  (R2  +  iB2)  {Rx + iBx)  przy  czym  B  =  coL  —  -  (34) 


Nawet  takie  elektrody,  w  których  żadne  przenośniki  ładunku  nie  mogą  przebyć  powierzchni  gra¬ 
nicznej,  wykazują  dla  v  ->  oo  zanikający  opór.  Przyczyną  tego  jest  zawsze  istniejąca  pojemność  warstwy 
podwójnej . 


3  Elektrochemia 
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Wymnażając  prawą  i  lewą  stronę  równania  i  przyrównując  do  siebie  części  rzeczy¬ 
wiste  i  urojone  otrzymamy 


R.Rn-B^m  —  R2RX~B2BX 
RxBn+RnBn  —  RxB2-\-R2Bx 


(35) 


Oba  te  równania  muszą  być  jednocześnie  spełnione.  W  przypadku  ogólnym  zrówno¬ 
ważenie  mostka  byłoby  bardzo  skomplikowane  i  czasochłonne.  Warunki  można  uprościć 
stosując  jako  opory  Rx  i  Rz  bifilarnie  nawinięte  druty  oporowe.  Wówczas  Bx  =  B2  =  0 
i  równania  (35)  upraszczają  się  do 

RxRn  =  R2Rx 

RlB„  =  RA  •  <36> 


Re  zawiera,  jak  to  widzieliśmy,  człon  pojemnościowy.  RN  musi  również  zawierać 
ten  człon,  aby  ostatnie  równanie  mogło  być  spełnione,  tzn.  żeby  prąd  w  galwanometrze 
G  zaniknął.  Eksperymentalnie  dodaje  się  człon  pojemnościowy  przez  włączenie  równo¬ 
legle  do  oporu  Rn  kondensatora  o  zmiennej  pojemności. 

W  przypadku  stosowania  elektrod  pokrytych  czernią  platynową  RE  jest  zwykle  tak 
małe,  że  przy  dużych  Rt  stosunkowo  niskie  częstotliwości  (do  ok.  2000  Hz)  wystarczają, 
by  można  było  pominąć  RE.  W  przypadkach  gdy  korzystanie  z  elektrod  pokrytych 
czernią  platynową  nie  jest  możliwe  (np.  w  wysokich  temperaturach,  w  których  czerń 
szybko  się  spieka),  trzeba  stosować  wyższe  częstotliwości,  by  zapewnić  warunki,  w  któ¬ 
rych  możliwe  jest  pominięcie  RE.  Jeśli  jednocześnie  Rt  jest  bardzo  małe  (np.  w  stopach), 
to  wykonanie  pomiaru  staje  się  niezmiernie  trudne.  Pomiary  należy  wówczas  przepro¬ 
wadzać  w  szerokim  zakresie  częstotliwości  i  następnie  ekstrapolować  do  v  ->  oo^.  Wzra¬ 
stające  trudności  związane  z  ekranowaniem  ograniczają  pomiary  do  częstotliwości  nie 
przekraczającej  105Hz. 

Do  precyzyjnych  pomiarów  stosuje  się  bardzo  udoskonaloną  metodę  Kohlrauscha.  Jako  źródła  prądu 
zmiennego  używa  się  nadajnika  lampowego  dającego  prąd  o  dokładnie  sinusoidalnej  zależności  czasowej 
i  o  zmiennym  zakresie  częstotliwości  (500 — 2000  Hz),  jako  instrument  zerujący  stosuje  się  oscylograf 
katodowy,  odbiornik  rezonansowy  ze  wzmacniaczem  lub,  po  przepuszczeniu  prądu  przez  prostownik 
do  mostka  oporowego,  czuły  galwanometr.  W  celu  usunięcia  zakłóceń  spowodowanych  przez  pojemność 
uziemia  się  punkty  B  i  D  mostka  za  pomocą  dwóch  dodatnich  rozgałęzień  (tzw.  mostek  Wagnera)2). 
Poszczególne  gałęzie  mostka  są  dokładnie  ekranowane.  Szczegółowe  badania  nad  optymalnymi  warunkami 
wykonywania  pomiarów  przeprowadzili  Jones  i  in.3)  Bardzo  istotny  jest  również  wybór  odpowiedniego 


ń  Niekiedy  RE  jest  proporcjonalne  do  v~n.  Ponieważ  w  pszczególnych  przypadkach  zależność  ta 
nie  jest  zachowana,  a  n  jest  stałe  tylko  w  ograniczonych  obszarach,  ogólnie  nie  jest  dopuszczalne  obliczanie 
Rao  na  podstawie  pomiaru  przy  2  lub  3  częstotliwościach.  Zazwyczaj  w  jest  bliskie  2.  Patrz:  J.  C.  N  i  c  h  o  1 
i  R.  M.  F  u  o  s  s,y.  Phys.  Chem.  58,  696  (1954);  G.  Jones  i  S.  M.  Christian,  J.  Am.  Chem:  Soc. 
57,  272  (1935). 

2>  K.  W.  Wagner,  Elektrotechn.  Z.  32,  1001  (1911). 

3)  G.  Jones  i  in.,  J.  Am.  Chem.  Soc.  50,  1049  (1928);  51,  2407  (1929);  53,  411,  1207  (1931);  57, 
272,  280  (1935);  59,  731  (1937);  por.  T.  Shedlovsky,  ibid.  52,  1793  (1930);  54,  1411  (1932);  W.  F. 
L  u  d  e  r,  ibid.  62,  89  (1940) ;  G.  K  o  r  t  ii  m,  A.  W  e  1 1  e  r,  Z.  Naturforsch.  5a,  451  (1950) ;  H.  G  e  r  i  s- 
c  h  e  r,  Z.  Elektrochem.  58,  9  (1954). 
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kształtu  naczyńka  do  pomiaru  przewodnictwa1),  sposób  pokrycia  elekrod  czernią  platynową,  utrzymania 
stałości  temperatury  (termostat  olejowy  ±0,01  °C)  i  oczyszczania  rozpuszczalnika2). 

Prąd  zmienny  stosuje  się  w  opisanej  metodzie  częściej  niż  prąd  stały.  Można  uniknąć 
zafałszowania  wyników  pomiaru  przez  RE  stosując  metodę  czterech  elektrod3).  Prąd 
o  stałym  natężeniu  przepuszcza  się  przez  2  elektrody;  różnicę  potencjałów  między 
dwoma  punktami  elektrolitu  mierzy  się  przy  pomocy  dwóch  elektrod  pomocniczych. 
Gdy  opór  elektrolitu  jest  bardzo  duży  (>  106  O),  wówczas  wystarcza  pomiar  napięcia 
na  zaciskach  między  elektrodami,  przez  które  płynie  prąd4).  Przy  dużych  napięciach 
i  małych  natężeniach  wyrażenie  REI  można  pominąć.  Przy  mniejszych  wymaganiach 
odnośnie  dokładności  pomiaru  można  przeprowadzić  pomiar  w  zakresie  częstotliwości 
radiowych  przy  użyciu  elektrod  zewnętrznych  (tzw.  pomiar  bezelektrodowy)5).  Elektrolit 
i  elektrody  tworzą  wówczas  kondensator,  a  ściany  naczyńka  elektrolitycznego  są  dielek¬ 
trykiem  oddzielającym  części  kondensatora.  Pojemność  takiego  układu  jest  stosunkowo 
mała,  ale  i  opór  bierny  (reaktancja)  B  —  1  /coC  będzie  ze  względu  na  dużą  częstotliwość 
niezbyt  duży. 

Ponieważ  opór  przewodnika  zgodnie  z  równaniem  (2)  zależy  od  długości  i  przekroju 
naczyńka  elektrolitycznego,  należy  przy  pomiarach  k  używać  naczynek  o  dokładnie 
określonym  przekroju,  elektrody  zaś  ustawiać  równolegle,  tak  by  ściśle  przylegały  do 
końcowych  ścianek  naczyńka.  Faktycznie  przeprowadza  się  takie  absolutne  pomiary 
przewodnictwa  tylko  dla  roztworów  wzorcowych ;  posługując  się  nimi  można  znaleźć 
eksperymentalnie  współczynnik  l/q  dla  naczynek  o  dowolnym  kształcie.  Współczynnik 
ljq  nosi  nazwę  stałej  naczyńka.  Jako  roztwory  wzorcowe  zostały  po  raz  pierwszy  zastoso¬ 
wane  przez  Kohlrauscha  roztwory  KC1  o  różnych  stężeniach,  wartości  k  tych  roztworów 
były  następnie  wykorzystywane  jako  dane  wyjściowe  do  późniejszych  pomiarów.  Po¬ 
miary  przewodnictwa  roztworów  wzorcowych  były  w  ostatnich  czasach  wielokrotnie 
sprawdzane;  za  najbardziej  pewne  uważa  się  obecnie  dane  Zestawione  w  tabl.  1  6). 

Obok  stężeń  „normalnych”  w  tablicy  uwzględniono  stężenia  wyrażone  w  mol/dm3  („demolowe”). 
Ponieważ  w  0°C  i  pod  ciśnieniem  1  atm  1  1  ==  1,000028  dm3,  roztwór  „demo Iowy”  w  tych  warunkach 
równa  się  1,000028  normalnego.  Najbardziej  racjonalne  jest  wyrażanie  stężeń  w  gramach  na  1000  g  roz¬ 
tworu  zredukowanego  do  próżni,  jako  niezależne  od  standardowej  objętości  i  od  mas  atomowych.  Podane 
wartości  liczbowe  są  skorygowane  przy  uwzględnieniu  przewodnictwa  właściwego  użytej  w  pomiarach 
wody. 


0  H.  C.  Parker,  y  Am.  Chem.  Soc.  45,  1366,  2017  (1923);  G.  J  o  n  e  s,  D.  M.  B  o  1 1  i  n  g  e  r, 
ibid.  53,  411  (1931);  J.  C.  N  i  c  h  o  1,  R.  M.  Fuoss,  J.  Phys.  Chem.  58,  696  (1954). 

2)  Przygotowanie  wody  do  pomiarów  przewodnictwa  • —  patrz  P.  A.  Thiesser,  K.  Herrmann, 
Z.  Elektrochem.  43,  66  (1937). 

3)  A.  R.  Gordon  i  in.,  J.  Am.  Chem.  Soc.  75,  2855  (1953);  D.  J.  I  v  e  s,  S.  S  w  a  r  o  o  p  a, 
Trans.  Faraday  Soc.  49,  788  (1953);  L.  Elias,  H.  I.  S  c  h  i  f  f,  J.  Phys.  Chem.  60,  595  (1956). 

4)  R.  M.  Fuoss,  C.  A.  Kraus,  J.  Am.  Chem.  Soc.  55,  21  (1933);  60,  451  (1938). 

5)  G.  G.  B  1  a  k  e,  Conductometric  Analysis  at  Radio-Frequency,  London  1950;  P.  D  e  1  a  h  a  y, 
New  Instrumental  Methods  in  Electrochemistry,  New  York,  London  1954;  R.  H  u  b  e  r,  K.  K  r  u  s  e, 
Z.  Elektrochem.  58,  156  (1954);  Z.  angew.  Chem.  68,  179  (1956). 

6)  G.  Jones,  B.  C.  B  r  a  n  d  s  h  a  w,  J.  Am.  Chem.  Soc.  55,  1780  (1933). 
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Tablica  1 

Przewodnictwo  właściwe  wzorcowych  roztworów  KC1 


Normalność 
odniesiona  do 

18°C 

g  KCl/1000  g  roztworu 
oba  ciężary  zreduko¬ 
wane  do  próżni 

0°C 

x  [Q-1  ■  cm-1] 

18°C 

25  °C 

1 

71,3828 

0,0654 

0,0982 

0,1117 

0,1 

7,43344 

0,00715 

0,01119 

0,01288 

0,01 

0,746558 

0,00077 

0,001222 

0,001411 

Stężenie 

g  KCl/1000  g  roztworu 

w  mol/dm3 

oba  ciężary  zreduko- 

0°C 

18°C 

25°C 

odniesione  do  0°C 

wane  do  próżni 

1 

71,1352 

0,0651 

0,0978  1 

0,1113 

0,1 

7,41913 

0,00713 

0,01116 

0,01285 

0,01 

0,745263 

0,000773 

0,001220 

0,00140 

Tablica  la 

Przewodnictwo  właściwe  stopionych  soli  KN03  i  NaN03 
w  różnych  temperaturach 


KNOji  [°C] 

x  [Q  1  •  cm  x] 

NaN03t  [°C] 

«  [Q-x  •  cm  *] 

341,5 

0,6507 

333,0 

1,103 

349,0 

0,675 

340,0 

1,136 

358,5 

0,6984 

355,0 

1,204 

373,0 

0,7424 

366,5 

1,257 

386,3 

0,7774 

389,5 

1,350 

390,5 

0,7911 

402,5 

1,396 

403,0 

0,8275 

410,0 

0,8507 

Jak  zwykle  w  chemii,  łączy  się  tutaj  mierzoną  wielkość  z  pojęciem  mola  i  definiuje 
przewodnictwo  molowe  w  rozcieńczeniu  V  (mierzonym  w  cm3)  za  pomocą  równania 


A'v  =  *F  [Q  1  •  cm2] 


(37) 


przy  czym  V  jest  objętością  roztworu,  w  której  jest  rozpuszczony  1  mol  elektrolitu. 
Jeśli  zaś  oznaczymy  stężenie  w  mol/l  przez  c ,  to  wówczas  V  =  1000/t,  co  można  również 
zapisać  następująco: 


*1000 


(38) 


Przewodnictwo  molowe  równe  jest  przewodnictwu  roztworu  zawierającego  1  mol  elektro¬ 
litu  w  objętości  znajdującej  się  między  dwiema  równoległymi  elektrodami  (o  wystarcza¬ 
jącej  powierzchni),  oddalonymi  od  siebie  na  odległość  1  cm.  W  tabl.  la  podano  niektóre 
wartości  przewodnictwa  właściwego  stopionego  KN03  i  NaN03  w  różnych  tempera- 
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turach.  Dokładność  danych  jest  rzędu  0,15%.  Można  się  nimi  posługiwać  jako  danymi 
wzorcowymi.  Przewodnictwo  molowe  definiuje  równanie: 

A'  =  nV  (39) 


w  którym  V  oznacza  objętość  molową. 


LITERATURA 

Metodyka  pomiarów  przewodnictwa:  L.  Ebert:  Handb.  Exper.  Physik  12,  I  (1932),  str.  16. — 
T.  Shedlovsky  w  A.  Weissberger:  Phys.  Methods  of  Org.  Chem.,  New  York  1946. — 
R.  A.  Robinson,  R.  H.  Stokes:  Electrolyte  Solutions,  wyd.  2,  London  1959. 

6o  POLE  ELEKTRYCZNE  I  ENERGIA  ELEKTRYCZNA 

Do  niedawna  stosowane  jednostki  podstawowe:  amper,  kulomb,  wolt  dla  natężenia 
prądu,  ładunku  i  napięcia  oraz  jednostki  pochodne:  om  i  farad  dla  oporu  i  pojemności 
są  jednostkami  dowolnymi,  które  zostały  tak  dobrane,  aby  można  je  było  łatwo  powiązać 
z  jednostkami  historycznymi,  stosując  jedynie  mnożniki  równe  10  w  odpowiedniej 
potędze.  Jako  podstawa  dla  historycznych  jednostek  elektrycznych  służyło  prawo 
Coulomba  (analogicznie  jak  prawo  grawitacji  Newtona  dla  jednostek  w  mechanice). 
Prawo  Coulomba  określa  silą,  z  jaką  oddziałują  na  siebie  ładunki  elektryczne,  bowiem 
najdokładniejszymi  metodami  pomiaru,  którymi  rozporządzano  w  czasach  odkrycia 
tego  prawa,  były  metody  pomiaru  siły.  Według  prawa  Coulomba  dwa  ładunki  punktowe 
ex  i  e2  w  przestrzeni  materialnej  działają  na  siebie  z  siłą,  która  jest  proporcjonalna  do 
iloczynu  ładunków  i  odwrotnie  proporcjonalna  do  kwadratu  odległości  między  nimi. 

«=/-%  g-cm-s-2)  (40) 

Jednostki  K  i  r  są  ustalone  przez  układ  CGS;  przyjmując  wartość  współczynnika  /  =  1 
można  ładunek  elektryczny  wyrazić  w  jednostkach  CGS.  Tak  zwana  elektrostatyczna 
jednostka  ładunku  elektrycznego  działa  na  identyczny  ładunek  znajdujący  się  w  odległości 
y  —  1  cm  z  siłą  równą  1  dynie;  jednostka  elektrostatyczna  ładunku  równa  jest  w  za¬ 
okrągleniu  1/3  •  10“  9  C.  Elektrostatyczna  jednostka  napięcia  równa  jest  w  zaokrągleniu 
300  Y.  Siła  wywierana  przez  ładunek  punktowy  e  na  ładunek  jednostkowy  znajdujący 
się  w  odległości  r  dana  jest  wyrażeniem 

K  =  -^SE  (41) 

Można  więc  każdemu  punktowi  przestrzeni  w  otoczeniu  ładunku  przyporządkować 
wektor,  którego  kierunek  i  moduł  wyrażają  siłę  działającą  na  ładunek  jednostkowy 
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w  danym  punkcie  i  w  ten  sposób  opisać  pole  elektrostatyczne  ładunku  e.  Wektor  po¬ 
wyższy  nazywa  się  natężeniem  pola  elektrycznego  i  oznacza  symbolem  E.  Prawo  Coulomba 
można  więc  napisać  w  następującej  postaci: 

K  =  le  (42) 


Siła  działająca  na  ładunek  równa  jest  iloczynowi  ładunku  przez  natężenie  pola.  Zamiast 
wyznaczać  pole  sił  za  pomocą  wektorów  we  wszystkich  punktach,  zwykło  się  je  przed¬ 
stawiać  przez  krzywe;  styczna  do  krzywej  przechodzącej  przez  dany  punkt  wskazuje 
kierunek  siły  pola  w  tym  punkcie.  Krzywe  te  noszą  nazwę  linii  sil.  Natężenie  pola,  które 
wyraża  moduł  odpowiedniego  wektora,  można  przedstawić  przez  gęstość  linii  sił  zdefi¬ 
niowaną  jako  iloraz: 

liczba  linii  sił 

powierzchnia  prostopadła  do  linii  sił 
Na  rys.  5  pokazano  rozmieszczenie  linii  sił  różnych  pól. 


pole  naładowanej  kuli 
o  symetrii  radialnej 


jednorodne  pole  nała¬ 
dowanej  płytki  metalowej 


jednorodne  pole  konden¬ 
satora  płaskiego 


pole  niejednorodne 
między  ładunkami 
różnoimiennymi 


e) 


pole  niejednorodne  mię¬ 
dzy  Ładunkami  jednoimien- 
nymi 


f) 


pole  niejednorodne  mię 
dzy  ostrzem  a  płytka, 


Rys.  5.  Rozkład  linii  sił  dla  różnych  pól  elektrycznych 


W  przypadku  pojedynczego  ładunku  pole  ma  symetrię  kulistą ;  naładowana  płytka  metalowa,  pominąw¬ 
szy  obszar  przy  brzegach,  wytwarza  jednorodne  pole  elektryczne  rozciągające  się  po  obu  stronach  płytki. 
To  samo  odnosi  się  do  kondensatora  płaskiego  z  tą  tylko  różnicą,  że  pole  występuje  tu  jedynie  między 
płaskimi  okładkami.  Zasadniczo  polu  można  nadać  dowolny  kształt  przez  odpowiednie  rozmieszczenie 
w  przestrzeni  ładunków  elektrycznych  obu  znaków.  Linie  sił  kończą  się  na  powierzchni  ciał  stałych  sta¬ 
nowiących  nośniki  ładunków.  W  przypadku  pola  o  symetrii  kulistej  lub  pola  jednorodnego  płyty  należy 
przyjąć,  że  ładunek  o  znaku  przeciwnym  jest  tak  oddalony,  iż  linie  sił  mają  kształt  linii  'prostych.  Drugą 
część  „kondensatora”  stanowią  tu  np.  ściany  pomieszczenia,  w  którym  przeprowadza  się  eksperyment. 
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Liczbę  linii  sił  przechodzących  przez  daną  powierzchnię  nazywa  się  strumieniem 
pola  elektrycznego.  Wielkość  strumienia  zależy  oczywiście  od  natężenia  pola  E  jak  i  od 
położenia  powierzchni  \y  stosunku  do  linii  sił,  jak  to  pokazano  na  rys.  6  dla  pola  jedno¬ 
rodnego.  Jeśli  scharakteryzujemy  wielkość  i  kierunek  elementu  powierzchni  df  przez 
wektor  df  prostopadły  do  elementu  powierzchni  i  skierowany  na  zewnątrz,  to  strumień 
wektora  siły  przez  ten  element  powierzchniowy  dany  jest  przez  iloczyn  skalarny 

d&  —  (E-df)  —  Edf  cos  cc  (43) 

jak  to  widać  bezpośrednio  z  rys.  6,  gdyż  \E\  cos  a  jest  rzutem  wektora  pola  na  normalną 
do  elementu  powierzchni  df.  Strumień  pola  elektrycznego  przez  dowolną  powierzchnię 
wyraża  się  więc  całką  powierzchniową 

0=f(E-df)  (44) 

Ograniczmy  pole  wektorowe  do  objętości  V  dowolną  powierzchnią  zamkniętą  (np. 
przez  boki  sześcianu  lub  powierzchnię  kuli);  jeżeli  wewnątrz  tej  objętości  nie  ma  żadnych 


Rys.  6.  Strumień  pola  elektrycznego  przez  element  powierzchni  df 

ładunków,  to  całkowity  strumień  pola  przez  tę  zamkniętą  powierzchnię  jest  równy  zeru; 
linie  sił  wchodzące  do  wnętrza  i  wychodzące  na  zewnątrz  wzajemnie  się  znoszą.  W  tym 
przypadku  całka  powierzchniowa  równa  się  zeru: 

<P  =  /(£•#)  =  0  (45) 

Jeśli  natomiast  we  wnętrzu  objętości  V  znajduje  się  ładunek  elektryczny,  który  powoduje 
powstanie  pola,  wówczas  całka  po  zamkniętej  powierzchni  nie  równa  się  zeru,  lecz  jest 
proporcjonalna  do  ładunku  znajdującego  się  wewnątrz. 

@  =  j  (E-  df)  =  ke  (46) 

W  celu  obliczenia  współczynnika  k  rozważmy  szczególny  przypadek  pola  o  symetrii 
kulistej  wytworzonego  przez  ładunek  punktowy  (rys.  5a).  Strumień  pola  elektrycznego 
przez  powierzchnię  kuli  o  promieniu  r  otaczającej  ten  ładunek  określony  jest  całką 

4  nr2 

0  =  j  (E-df) 

Ponieważ  gęstość  linii  sił  dla  danego  r  jest  na  całej  powierzchni  jednakowa,  co  pociąga 
za  sobą  stałość  E,  zaś  cos  a  =  1,  więc  w  rezultacie  otrzymamy 
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a  stąd  wykorzystując  równanie  (41) 

k  = 


e 


(47) 


Ogólnie  strumień  pola  elektrycznego  przez  dowolną  zamkniętą  powierzchnię  obejmującą 
ładunki  elektryczne  równa  się 


F 

0  =  j  (E-  df)  -  4-ne 


(48) 


Całkowity  strumień  pola  elektrycznego  przez  zamkniętą  powierzchnię  równa  się  Ąn-krotnej 
sumie  zawartych  wewnątrz  ładunków  elektrycznych. 

Jeśli  wyrazimy  ładunki  i  natężenie  pola  nie  w  jednostkach  elektrostatycznych,  lecz  w  kulombach 
i  woltach  na  centymetr,  wówczas  w  zależności  między  ładunkiem  a  natężeniem  pola  w  równaniu  (47)  po¬ 
jawi  się  współczynnik  zJ0 

4-  s  A0  = - ^-=5—  8,86-  10“14[C-V1_-cm_1]  (49) 

k 

Jak  widzieliśmy,  ładunki  elektryczne  rozmieszczone  są  na  powierzchni  ciał  stałych 
z  pewną  gęstością  powierzchniową.  Jest  przecież  możliwe,  że  gazy  lub  rozpuszczone 
w  cieczy  cząstki  niosą  na  sobie  ładunki  elektryczne  i  tworzą  chmurę  ładunku  objętościo¬ 
wego 1},  o  gęstości  objętościowej  q  (np.  w  C/cm3).  Ponieważ  jest  zawsze  możliwe  roz¬ 
patrywanie  rozkładu  powierzchniowego  jako  granicznego  przypadku  bardzo  cienkiej 

warstwy,  możemy  w  naszych  rozważaniach  ograniczyć  się  do  ładunków  przestrzennych. 

v 

Jeśli  wyrazimy  ładunki  zawarte  wewnątrz  objętości  V  przez  całkę  /  odV,  to  równanie 
(48)  możemy  napisać  w  postaci: 

F  V 

0  =  j*  (E-df)  =  4 7tJ  q dV  _  (50) 


Wynik  ten  można  sformułować  nieco  inaczej.  Ponieważ  ładunki  elektryczne  stanowią 
źródła  pola  wektorowego2),  całka  powierzchniowa  rozciągnięta  na  ograniczającej  po¬ 
wierzchni  jest  miarą  wydajności  źródeł  zawartych  w  objętości  ograniczonej  tą  powierzch¬ 
nią.  Jeżeli  wyrażenie  na  wydajność  podzielimy  przez  V  i  odniesiemy  do  jednostki  obję¬ 
tości,  to  otrzymamy  średnią  wydajność  źródeł  zawartych  w  objętości  V.  W  podobny 
sposób  możemy  wyrazić  średnie  wydajności  dla  elementu  objętościowego  A  V,  dzieląc 
odpowiednią  całkę  powierzchniową  przez  AV.  Przechodząc  z  kolei  do  nieskończenie 
małych  elementów  objętościowych  oznaczamy  odpowiednie  wartości  graniczne  średnich 
wydajności  jako  divZ?  (wyrażenie  znane  z  analizy  wektorowej)  i  nazywamy  to  wyrażenie 
wydajnością  źródła  w  danym  punkcie  przestrzeni 

AF  dF 

__ _  diyf: = is,  M  {S-d/) = -wł  0-df) 

Przykładem  może  tu  być  przestrzenna  chmura  dodatniego  ładunku  atmosfery  nad  ujemnie  nała¬ 
dowaną  powierzchnią  ziemską;  zjawisko  to  wywołane  jest  przez  pole  elektryczne  Ziemi. 

Dodatnie  ładunki  oznacza  się  jako  źródła,  ujemne  jako  „ubytki”  pola  elektrycznego  lub  mówi 
się  o  źródłach  z  dodatnią  i  ujemną  wydajnością. 
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di vEdV  =  j  ( E-df )  (51) 


Całkując  po  całej  ograniczonej  objętości,  po  lewej  stronie  otrzymamy  całkę  objętościową 
v 

j  div EdV,  a  po  prawej  stronie  zniosą  się  wkłady  df  dla  wszystkich  elementów  powierzch¬ 
niowych  znajdujących  się  wewnątrz  obszaru  (rys.  7),  gdyż  są  one  parami  skierowane 
przeciwnie,  a  pozostaną  tyłko  wkłady  elementów  zewnętrznych  ograniczających  obszar 
Y ;  jako  wynik  operacji  całkowania  obu  stron  równania  otrzymamy  wzór  Gaussa 

V  F  V 

0  =  f  di vEdV  =  f  (E-df)  =  4r7tf  Qdv  (52) 

Całka  powierzchniowa  wektora  E  po  zamkniętej  powierzchni  F  jest  równa  calce  objętościo¬ 
wej  div  E  po  objętości  ograniczonej  przez  powierzchnię  F. 

Przechodząc  z  równości  całek  do  równości  wyrażeń  podcałkowych  otrzymamy: 

di vE  =  4  tiq  (53) 

Dywergencja  natężenia  pola  jest  równa  4 --krotnej  objętościowej  gęstości  ładunku. 
W  celu  przedstawienia  dywergencji  jako  funkcji  współrzędnych  x,  y,  z  prostokątnego 
układu  współrzędnych  rozważmy  element  objętościowy  w  postaci  sześcianu  elementar- 


Rys.  7.  Wyjaśnienie  twierdzenia  Gaussa  Rys.  8.  Rysunek  pomocniczy  do  obliczania 

di  v  E 

nego  o  krawędziach  dx,  dy,  dz.  Ponieważ  normalne  do  powierzchni  df  muszą  być  zawsze 
skierowane  na  zewnątrz,  w  trzech  przypadkach  kierunek  ich  jest  zgodny  z  kierunkiem 
osi  współrzędnych,  w  trzech  pozostałych  mają  kierunek  przeciwny  (patrz  rys.  8).  Stru¬ 
mień  pola  elektrycznego  przez  zakreskowaną  powierzchnię  1  dany  jest  równaniem 

d0i  =  —(Ex)xdydz 

a  strumień  przez  powierzchnię  2  równaniem 

d0 2  =  +(Ex)x+dxdydz 
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przy  czym  wskaźniki  x  i  {x-\-dx)  oznaczają,  że  Ex  w  różnych  miejscach  jest  różne.  Zasto¬ 
sujmy  do  ( Ex)x+dx  rozwinięcie  Taylora  i  ograniczmy  się  do  pierwszego  członu,  wówczas 

cEx 


(■E'x)x+i^  '  (Px);> 


8x 


dx.  Stąd  wkład  obydwu  powierzchni  1  i  2  do  strumienia  wyno- 


(8E  \  8E  8E 

Ex-\-—~  dx\dydz  —  —~dxdydz  =  dV.  Uwzględniając 

wkłady  obydwu  pozostałych  par  powierzchni  elementarnego  sześcianu  otrzymamy  na 
całkowity  strumień  pola  elektrycznego  przez  zamkniętą  powierzchnię  wyrażenie 

dF 


d& 


( E-df ) 


i^r 

\  8x 


dEv 


8y 


8E ; 

8z 


dV 


Dzieląc  to  wyrażenie  przez  dV  i  korzystając  z  równań  (51)  i  (53)  otrzymamy 


d  ivE 


8E. 


8EV  .  8E, 


—  4  710 


(54) 


8x  8y  8z 

Jeżeli  w  punkcie  x,  y,  z  przestrzeni  gęstość  ładunku  równa  się  zeru,  to  znika  tu  również 
dywergencja  wektora  pola;  zgodnie  z  równaniem  (45)  równanie  (54)  wyraża  związek 

między  natężeniem  pola  a  gęstością  ładunku.  Jeśli  E  jest 
dane  jako  funkcja  współrzędnych,  to  tym  samym  znane 
jest  także  przestrzenne  rozmieszczenie  ładunków  i,  od¬ 
wrotnie,  dane  dotyczące  gęstości  ładunków  określają  jedno¬ 
znacznie  natężenie  pola. 

Istnieje  jeszcze  jedna  możliwość  prostego  opisania 
pola  elektrycznego  (modułu  i  kierunku  wektora  pola), 
a  mianowicie  przez  pracę  wykonaną  przez  pole  przy  prze¬ 
sunięciu  ładunku.  Praca  ta  równa  się  iloczynowi  skalarne¬ 
mu  siły  K  przez  przesunięcie  ds. 

dA  - 


Rys.  9,  Definicja  dA  —  ( Kds ) 


-( K-ds )  =  ~Kcos<pds  (55) 

przy  czym  cp  oznacza  kąt  między  kierunkiem  K  i  ds  (rys.  9)J).  Podstawiając  na  K  wartość 
z  równania  (45)  otrzymamy 

dA  =  — e(E-ds )  —  —e\E\cosq>ds  (56) 

przy  czym  |I?|cosę>  =  Es  przedstawia  składową  natężenia  pola  w  kierunku  przesunię¬ 
cia  ds.  Jeżeli  przesuniemy  ładunek  wzdłuż  krzywej  z  punktu  P0  do  punktu  P ^ ,  to  zgodnie 
z  równaniem  (56)  uzyskana  względnie  włożona  praca  wyniesie 

-  Pi 

A=~e  f  {E-ds)  (57) 

Po 


Jako  praca  „odwracalna”  (patrz  rozdz.  II,  p.  2b)  jest  to  praca  niezależna  od  drogi,  po 
jakiej  ładunek  e  przenosimy  z  punktu  P0  do  punktu  P4.  Jeśli  więc  ustalimy  położenie 

9  Znak  minus  oznacza,  że  praca  wykonana  przez  pole  jest  ujemna,  natomiast  przesunięcie  ładunku 
przeciw  siłom  pola  wymaga  pracy  dostarczonej  z  zewnątrz  i  tę  pracę  uważa  się  za  dodatnią,  zgodnie  z  przy¬ 
jętym  sposobem  znakowania  w  termodynamice. 
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punktu  P0  i  jako  górną  granicę  całki  przyjmiemy  P  o  współrzędnych  x,  y,  z  to  praca 
potrzebna  na  przesunięcie  ładunku  jednostkowego  (e  =  1)  z  P0  do  P  wyniesie 


—  f  (E-ds)  =  v»*.ylS 

Po 


-Vxo. 


y  o.  zo 


—  const 


(58) 


gdzie  y  oznacza  funkcję  skalarną  zależną  jedynie  od  współrzędnych,  którą  nazywamy 
potencjałem  w  punkcie  P.  Potencjał  ten,  jak  to  wynika  z  równania  (58),  jest  określony 
z  dokładnością  do  dowolnej  stałej  addytywnej.  Zwykle  ustala  się  ją  przyjmując,  że 
^  *o  równa  się  zeru,  gdy  P0  znajduje  się  w  nieskończoności.  Wartość  liczbowa 
ę  przedstawia  pracę  uzyskaną  względnie  włożoną,  gdy  ładunek  jednostkowy  przenie¬ 
siony  jest  z  nieskończoności  do  punktu  PP.  W  ten  sposób  każdemu  punktowi  w  prze¬ 
strzeni  przyporządkowana  jest  funkcja  ip,  taka,  że  różnica  wartości  ip  dla  dwóch  punktów 
Pj  i  P2  jest  równa  liczbowo  pracy,  którą  należy  wykonać  przy  przesunięciu  ładunku 
jednostkowego  z  Px  do  P2 . 


—  J  (E-ds)  =  ip2- 


V>i 


~  -U 


(59) 


Ta  różnica  potencjałów  tp2—ip  i  jest  identyczna  (ze  znakiem  włącznie)  z  poprzednio 
wprowadzonym  napięciem  na  końcach  odcinka  ?2).  Równanie  (59)  ma  następujący  sens. 
Całka  krzywoliniowa  pola  elektrycznego  wzdłuż  dowolnego  odcinka  s  danej  krzywej  jest 
równa  napięciu  panującemu  na  końcach  tego  odcinka. 

Ponieważ  potencjał  jest  wielkością  skalarną,  ip  jako  funkcja  położenia  przedstawia 
pole  skalarne.  Jeżeli  przesuniemy  się  z  określonego  punktu,  w  którym  potencjał  ma 
wartość  ip,  o  pewien  odcinek  ds,  to  zmiana  potencjału  dtp  będzie  zależna  od  kierunku 

przesunięcia,  tzn.  -J-  może  przybierać  w  zależności  od  tego  kierunku  nieskończenie 


wiele  wartości.  W  pewnym  określonym  kierunku 


dup 


ds  przybiera  wartość  maksymalną. 

Ta  wartość  maksymalna  przedstawia  wektor,  który  w  analizie  wektorowej  oznacza  się 
jako  gradient.  Zmianę  dtp  w  dowolnym  kierunku  wyraża  się  jako  iloczyn  skalarny  dwóch 
wektorów  grad  y  i  ds. 


df  —  (grad  ip-ds)  =  Jgrad^l  cos  <pds  (60) 

gdzie  cp  oznacza  kąt  między  wektorami.  Jeżeli  wektory  są  równoległe  i  cos  99  =  1,  wówczas 
dip  przyjmuje  największą  z  możliwych  wartości.  Całkując  wzdłuż  skończonego  odcinka 
drogi  od  punktu  Px  do  punktu  P2  otrzymamy 

p2 

j  (grad ip-ds)  =  ip2-y>1  (61) 

Pi 


t>  Wymiar  pracy  ma  nie  sam  potencjał  ip,  lecz  iloczyn  ipe. 

2)  W  stosowanym  znakowaniu  1, 2...  definiuje  się  napięcie  jako  Ui,2  =  lPi~rP2>  a  różnicę  potencja¬ 
łów  jako  Ayi  =  ip2—y>  1. 
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Porównanie  z  równaniem  (59)  daje  bezpośrednio 

E  —  —  grad^  (62) 

Natężenie  pola  elektrycznego  można  przedstawić  jako  gradient  skalarnej  funkcji  tp  potencjału 
elektrostatycznego. 

Można  więc  przedstawić  pole  elektryczne  nie  tylko  przez  linie  sił  (jak  na  rys.  5), 
ale  również  za  pomocą  potencjału.  Jeśli  połączymy  punkty  o  jednakowym  potencjale 
za  pomocą  powierzchni,  charakteryzujących  się  tą  właściwością,  że  przy  posuwaniu 
się  po  nich  potencjał  się  nie  zmienia,  to  otrzymamy  tzw.  powierzchnie  ekwipotencjalne; 
wektor  natężenia  pola  E  względnie  gradient  yj  jest  zawsze  do  nich  prostopadły.  Z  poło¬ 
żenia  tych  powierzchni  można  bezpośrednio  odczytać  kierunek  natężenia  pola.  Tak 
np.  powierzchniami  ekwipotencjalnymi  pola  ładunku  punktowego  (rys.  5a)  są  powierzch¬ 
nie  współśrodkowych  kul.  Natężenie  pola  jest  odwrotnie  proporcjonalne  do  odległości 
sąsiednich  powierzchni  ekwipotencjalnych;  odwrotności  tych  odległości  przedstawiają 
więc  natężenie  pola  równie  dobrze  jak  gęstość  linii  sił. 

Utwórzmy  dywergencję  natężenia  pola,  wówczas  z  równań  (53)  i  (62)  otrzymamy 
równanie  różniczkowe  potencjału  elektrostatycznego 

divgrad^>  =  —  4tcq  (63) 

W  końcu,  dla  otrzymania  równania  potencjału  w  prostokątnym  układzie  współrzędnych, 
rozłóżmy  grad y  na  składowe  wzdłuż  kierunków  osi  współrzędnych: 


■■■  Z r 


gdzie  i ,  j,  k  są  wersorami  osi  x,  y,  z.  Z  równania  (54)  wynika  równanie  (64) : 


div  grad  ip  — 


8_ 

dx 

82y) 


3y) 

82y) 


8  /  8\p 

dy  \  8y 

8\p  _ 


_8_ 

8z 


(£)- 


Wyrażenie  A  = 


82  82 


8x2 

82 


8y2 


8z2 


Ay  —  ~4tzq 


(64) 


nosi  w  analizie  wektorowej  nazwę  operatora  Lapla- 


8x2  8y2  8z2 

ce’a.  Równanie  (63)  lub  (64)  jest  różniczkowym  równaniem  Poissona;  przedstawia  ono 
zależność  między  potencjałem  pola  a  rozmieszczeniem  gęstości  ładunków  w  przestrzeni. 
Będziemy  się  z  nim  spotykać  jeszcze  często,  np.  przy  wyprowadzeniu  praw  granicznych 
Debye’a  i  Huckela.  Zastosujmy  wyprowadzone  równania  do  pola  jednorodnego  i  pola 
wykazującego  symetrię  kulistą.  Na  początek  obliczmy  energię  potencjalną  £/pot  dwóch 
ładunków  punktowych  ex  i  e2  znajdujących  się  w  odległości  r12  (rys.  5d  i  5c).  Energia 
ta  równa  się  pracy,  którą  należy  wykonać,  by  przenieść  ładunek  ex  z  nieskończoności 
na  odległość  rl2  od  ładunku  e2.  Natężenie  pola  ładunku  punktowego  e2  zgodnie  z  równa- 

mem  (41)  dane  jest  przez  E  =  -y,  stąd  z  równania  (57)  otrzymujemy 


U. 


pot 


ri  2  r  12 

-e1  j  ( E-ds )  =  —ex  j 


e2 


dr 


ele2 

U  2 


eiy2 


(65) 
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Jeżeli  e1  —  1,  to  według  równania  (58)  e2frl2  jest  potencjałem  pola  elektrycznego 
w  punkcie,  gdzie  znajduje  się  ładunek  1.  Gdy  el  i  e2  mają  jednakowe  znaki,  wówczas 
U  ot  jest  dodatnie,  to  znaczy  w  układ  trzeba  włożyć  pracę  dla  zbliżenia  ładunków;  gdy 
mają  znaki  przeciwne,  ł7pot  jest  ujemne  i  układ  oddaje  pracę  na  zewnątrz.  Możemy  więc 
zgodnie  z  równaniem  (65)  uważać  ‘wyliczoną  energią  potencjalną  za  energią  pola  elektrycz¬ 
nego  w  odniesieniu  do  stanu,  gdy  obydwa  ładunki  znajdują  się  nieskończenie  daleko 
od  siebie.  Łatwo  można  wykazać,  że  przy  przestrzennym  rozmiesz¬ 
czeniu  gęstości  ładunku  q.  energia  pola  wyrazi  się  równaniem : 


v 

up0t  =  Y  J  ipędv 


(65a) 


Jeżeli  ładunek  ex  przesuniemy  z  punktu  o  potencjale  do  punk¬ 
tu  o  potencjale  ip2,  to  według  równań  (57)  i  (59)  praca  wyniesie 

A  =  e(tp2—y)  i)  =  —eU  (66) 

Wyrażając  A  w  jednostkach  mechanicznych,  aei  U  odpowiednio  w 
kulombach  i  woltach,  otrzymamy  1  erg  =  _  10~7  J.  Rów¬ 

nanie  (66)  wyraża  więc  ciepło  Joule5a,  w  które  zamienia  się  praca 
wykonana  przez  prąd  elektryczny,  gdy  swobodne  ładunki  w  stac¬ 
jonarnym  polu  elektrycznym  przebiegają  spadek  napięcia  równy  U. 

Jako  dalszy  przykład  rozważmy  płaski  kondensator  płytowy 
(rys.  5c).  Na  rys.  10  Px  i  P2  są  dużymi  płytami  odległymi  od  sie¬ 
bie  o  d.  Dzięki  przewodnictwu  płyty  tworzą  powierzchnie  ekwipo- 
tencjalne,  wektor  E  —  Ex  jest  prostopadły  do  powierzchni  Px  i  P2!).  Na  powierzch¬ 
niach  płyt  znajdują  się  ładunki  elektryczne  (jednakowe  co  do  wielkości),  a  ich  gęstość 
powierzchniowa  wynosi  rj.  Przestrzeń  miądzy  płytami  jest  pozbawiona  ładunków  elek¬ 
trycznych,  a  więc  divP  =  Aip  —  0.  Ze  względu  na  duże  rozmiary  płyt  (można  wówczas 
pominąć  zjawiska  zachodzące  na  brzegach)  i  symetrię  układu  potencjał  może  zależeć 
tu  tylko  od  x,  tak  że  równanie  potencjału  (64)  w  naszym  przypadku  będzie  miało  po¬ 
stać 


Rys.  10.  Rysunek  po¬ 
mocniczy  do  wypro¬ 
wadzenia  równania 
potencjału  konden¬ 
satora  płaskiego 


d2ip 

dx? 


=  o 


(67) 


Przez  całkowanie  otrzymujemy 

ip  =  ax-\-b  (68) 

o  czym  można  się  łatwo  przekonać  różniczkując  wynik  dwukrotnie.  W  celu  wyznaczenia 
stałych  a  i  b  musimy  uwzględnić  warunki  związane  z  problemem,  a  mianowicie  gęstość 
powierzchniową  ładunków.  Związek  między  Ex  i  rj  można  znaleźć  następująco:  strumień 
pola  elektrycznego  (skierowany  wyłącznie  do  wnętrza  kondensatora2))  przez  element 


V)  E  nie  może  mieć  składowych  w  kierunku  y  i  z,  wówczas  bowiem  na  ładunki  na  powierzchniach 
płyt  działałyby  siły  powodując  ich  ruch  i  niemożliwy  byłby  stan  równowagi. 

2)  We  wnętrzu  metalu  jest  zawsze  E  =  0. 
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płaszczyzny  AF  w  bezpośredniej  bliskości  powierzchni  płyt  można  wyrazić  analogicznie 
do  równania  (50) 


AF 


AF 


0 


=  /  (&•#)  =  4  nj  rjdf 


ponieważ  całka  jrjdf  przedstawia  ładunek  znajdujący  się  na  powierzchni  AF. 
Stąd  wynika  bezpośrednio 

Ex  =  4  nr\  i  dwE1  =  0 

dtp 


(69) 


(70) 


Zgodnie  z  równaniem  (62)  Ex  =  - 
na  powierzchniach  płyt 

7j  równań  (68)  i  (71)  wynika  dla  Pt 


Igrad^i 
dtp 


dx 


dx 


—  —Anrj 


otrzymamy  równanie  potencjału 


(71) 


dtp 

dx 


=  a  —  —4-7ir] 


(72) 


dtp 


a  dla  P2,  której  normalna  ma  zwrot  przeciwny  niż  zwrot  osi  x:  =  —a  =  +4 7t% 

a  więc  wynik  identyczny.  Stała  b  pozostaje  nieokreślona,  możemy  bowiem  jednej  z  płyt 
nadać  potencjał  dowolny  (np.  zerowy  przez  uziemienie);  wówczas  dopiero  potencjał 
drugiej  płyty  jest  określony.  Z  równań  (68)  i  (72)  wynika 

ip  —  —4  7i7jxJrb  (68a) 

Otrzymujemy  więc  następujące  zależności 
Dla 

x  =  0:  %pl—b 

x  —  d:  ip2  =  —4r7tr\dĄ-7pi  ■  (73) 

x  —  x:  tp  —  y)x — 4tzy]x 

Napięcie 

ip1—y)  2  =  U  =  4-Ttrjd  (74) 

jest  więc  stałą  niezależną  od  ipu  którą  możemy  ustalić  dowolnie.  Z  równań  (70)  i  (74) 
wynika  w  końcu 

U 


Ex  = 


(75) 


Natężenie  pola  w  całym  obszarze  między  płytami  kondensatora  jest  stałe,  mamy  tu  więc 
pole  jednorodne.  Znając  przyłożone  napięcie  można  z  równań  (74)  i  (75)  na  podstawie 
wymiarów  kondensatora  wyliczyć  wielkość  ładunku  tjF  i  natężenie  pola  Ujd.  Stosunek 

e  rjF  F 

1J~  ~ 


=  C 


(76) 


4  7i7]d  4  nd 

oznacza  się  jako  pojemność  kondensatora;  jest  ona  wprost  proporcjonalna  do  powierzchni 
płyt  kondensatora  i  odwrotnie  proporcjonalna  do  ich  odległości. 


6.  Pole  elektryczne  i  energia  elektryczna 
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Obliczmy  raz  jeszcze  za  pomocą  płaskiego  kondensatora  energię  pola  elektrycznego. 
Tym  razem  będziemy  rozważać  nie  energię  potencjalną  przyciągających  się  i  odpycha¬ 
jących  ładunków,  jak  to  robiliśmy  w  związku  z  równaniem  (65),  lecz  energię  rozmiesz¬ 
czoną  w  przestrzeni  między  ładunkami  w  sposób  ciągły,  analogicznie  do  stanu  naprężenia 
odkształconego  ciała  sprężystego. 

Chcąc  oddalić  od  siebie  przyciągające  się  płyty  kondensatora  przy  stałym  ładunku, 
musimy  zużyć  na  to  pewną  pracę.  Ponieważ  żadne  inne  -zmiany  w  układzie  nie  zachodząX), 
włożona  praca  musi  zostać  zmagazynowana  w  postaci  energii  pola.  W  celu  obliczenia 
tej  energii  załóżmy,  że  ładunek  jednej  z  płyt  kondensatora  znajduje  się  w  polu  elektrycz¬ 
nym  drugiej  płyty.  Jeśli  natężenie  pola  między  płytami  wynosi  E,  to  z  uwagi  na  symetrię 
można  przyjąć,  że  pole  pochodzące  od  jednej  płyty  równa  się  E/2  (porównaj  gęstość 
linii  pola  na  rys.  5),  a  siłę,  z  jaką  przyciągają  się  płyty,  wyraża  równanie  (42) : 

-  Ee 

K  =  (77) 


Dla  jednorodnego  pola  kondensatora  zgodnie  z  równaniami  (75)  i  (76)  e 


K  = 


\E\2F 

8tz 


EF 

Ą-71 


,  a  stąd 


(78) 


Praca  potrzebna  na  odsunięcie  płyt  o  ds  wynosi  według  równania  (55) 

dUvot  =  —Kds 

Całkując  wzdłuż  przesunięcia  o  skończoną  odległość  As  otrzymujemy 

\E\2 


ATT  _  \E\2F  _ 

AUvot  8 n  A 


8n 


AV 


(79) 


przy  czym  AV  oznacza  wzrost  objętości  pola  po  przesunięciu  płyt.  Zmagazynowana 
w  jednostce  objętości  energia  pola  elektrycznego,  tzn.  gęstość  energii  pola,  jest  proporcjo¬ 
nalna  do  kwadratu  natężenia  pola.  Po  przeliczeniu  na  jednostki  układu  SI  według  rów¬ 
nania  (49)  otrzymamy 

^^  =  iz!0|g|2|T-C/cm5]]  (80) 


Wszystkie  dotychczasowe  rozważania  odnosiły  się  do  przestrzeni  wolnej  od  materii. 
W  przestrzeni  wypełnionej  materią  występuje  oddziaływanie  cząstek  z  polem  elektrycz¬ 
nym;  oddziaływanie  to  zależne  jest  od  symetrii  rozkładu  ładunku  w  poszczególnych 
cząstkach  (moment  elektryczny)  i  od  przesunięcia  ładunków  pod  wpływem  pola  (pola- 
ryzowalność)  (patrz  rozdz.  III,  p.  2a).  To  wzajemne  oddziaływanie  można  ująć  makro¬ 
skopowo  za  pomocą  stałej  diełektrycznej  e  rozważanego  ośrodka,  którą  dla  ciał  jedno¬ 
rodnych  i  izotropowych  definiujemy  równaniem 


(81) 


W  przeciwieństwie  do  przypadku,  gdy  zachowane  jest  stałe  napięcie  i  kiedy  zgodnie  z  równaniem 
(75)  ze  wzrostem  odległości  d  zmniejsza  się  natężenie  pola. 
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Ponieważ  zawsze  e  >  1,  natężenie  pola  w  przestrzeni  wypełnionej  materią  jest,  przy 
pozostałych  warunkach  jednakowych,  zawsze  wielokrotnie  mniejsze  niż  natężenie  pola 
w  próżni.  Przy  pomiarach  w  ośrodku  materialnym  należy  we  wszystkich  wyprowadzo¬ 
nych  równaniach  zawierających  natężenie  pola  zastąpić  Eptóż a.  przez  Eqśc.  =  i^próżn./e. 
Tak  np.  dwa  ładunki  ex  i  e2  w  ośrodku  o  stałej  dielektrycznej  e  oddziałują  na  siebie 
zgodnie  z  prawem  Coulomba  z  siłą  równą 


K  = 


ele2_ 

er2 


(82) 


W  analogiczny  sposób  otrzymamy  równanie  Poissona  dla  ośrodka  materialnego  o  stałej 
dielektrycznej  e: 

4*  =  -^  (83) 

Wektor  eE0śc.  =  D  nazywa  się  również  przesunięciem  dielektrycznym;  odgrywa  on 
identyczną  rolę  w  dielektryku  jak  wektor  E  w  próżni. 


7.  RUCH  JONÓW  W  POLU  ELEKTRYCZNYM 


Gdy  umieścimy  roztwór  elektrolitu  w  polu  elektrycznym,  wówczas  na  jony  jako 
cząstki  naładowane  będzie  działać  siła  zgodnie  z  równaniem  (42) ;  dla  jonu  z-tego  rodzaju 
o  ładunku  elementarnym  wartość  jej  wyniesie 

K  =  zteo E  (84) 


Dzięki  tym  stale  działającym  siłom  jony  zależnie  od  znaku  będą  przyspieszane  w  kierunku 
anody  lub  katody.  Ruch  przyspieszony  przechodzi  jednak  po  upływie  bardzo  krótkiego 
czasu  w  ruch  jednostajny  o  prędkości  stacjonarnej  wskutek  tarcia  jonów  o  otaczające 
cząsteczki  rozpuszczalnika.  Zgodnie  z  danymi  doświadczalnymi  prędkość  stacjonarna 
Vi,  podobnie  jak  prędkość  cząstek  o  wymiarach  makroskopowych,  podlega  prawom 
hydrodynamiki  i  proporcjonalna  jest  do  działającej  siły,  tzn.  do  natężenia  pola  oraz 
odwrotnie  proporcjonalna  do  współczynnika  tarcia  jonu  Rp 


(85) 


Ruch  ukierunkowany  nakłada  się  na  bezładny  ruch  brownowski  jonów;  statystycznie, 
przesunięcia  spowodowane  ruchem  bezładnym  znoszą  się,  tak  że  pozostaje  jedynie 
składowa  spowodowana  istnieniem  pola  elektrycznego.  Podstawiając  na  K  wartość 
z  równania  (84)  i  wyrażając  e0  i  E  odpowiednio  w  kulombach  i  woltach  na  centymetr 
otrzymamy2) 

vt  —  l€l^  ■  107[cm-s~1]  (86) 

Ri 

Prędkość  stacjonarna  zostaje  osiągnięta,  gdy  siła  zewnętrzna  równoważy  siłę  tarcia  K! ;  siła  ta  jest 
zgodnie  z  prawem  Stokesa  proporcjonalna  do  z>i : K'  =  Rivi.  Współczynnik  proporcjonalności  Ri  =  (mrjri 
nazywa  się  współczynnikiem  tarcia.  Z  równości  K  =  K'  wynika  równanie  (85). 

2}  Dla  obliczenia  Ri  należy  i]  wyrazić  w  puazach,  a  f /  w  centymetrach. 
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Stąd  możemy  otrzymać  tzw.  ruchliwość  jonu,  tj.  prędkość  odniesioną  do  jednostkowego 
natężenia  pola: 


Ui  = 


io7|#iko 

Ri 


cm*s  1 
.V  •  cm-1 


(87) 


Wielkość  tą  jest  stałą  charakterystyczną  dla  danego  rodzaju  jonów,  zależy  jednak  również 
od  parametrów  zewnętrznych,  takich  jak  ciśnienie,  temperatura,  właściwości  rozpuszczal¬ 
nika  i  stężenie. 

Zależność  między  ruchliwościami  jonów  a  możliwym  do  bezpośredniego  zmierzenia 
przewodnictwem  roztworu  elektrolitu  można  znaleźć  w  sposób  następujący: 

Weźmy  prosty  elektrolit,  który  rozpada  się  jedynie  na  dwa  rodzaje  jonów1)  [w  prze¬ 
ciwieństwie  np.  do  (NH4)Fe(S04)2],  a  mianowicie  na  v+  kationów  o  ładunku  #+  (wyra¬ 
żonym  w  ładunkach  elementarnych)  i  v_  kationów  o  ładunku  z_;  możemy  wówczas 
napisać : 

v+z+  =  rj*_l  =  ne  (88) 


gdzie  ne  jest  wartościowością  elektrochemiczną  elektrolitu.  Niech  w  rurze  o  przekroju 
q  i  długości  Z,  na  końcach  której  umieszczamy  jako  zamknięcie  dopasowane  płaskie  elek¬ 
trody  metalowe,  znajduje  się  roztwór  o  stężeniu  c  mol/l.  Przykładamy  do  elektrod  na¬ 
pięcie,  którego  część,  równa  U,  jest  spadkiem  napięcia  w  elektrolicie.  W  roztworze 

mamy  jednorodne  pole  elektryczne  o  natężeniu  B  —  ~  Y/cm.  W  1  cm3  roztworu 

znajduje  się  N+  kationów  i  N_  anionów  fprzez  przekrój  naczynia  przepływa  więc  N+v+q 
kationów  i  N_v_q  anionów  w  przeciwnych  kierunkach;  w  sumie  ładunek  przeniesiony 
w  ciągu  sekundy  wynosi: 

I  =  e0q(N+z+v++N_\z_\v_ )  (89) 

Temu  równa  się  także  natężenie  prądu  płynącego  przez  elektrolit.  Wprowadzając  do 
równania  (89)  prędkość  wędrówki  jonów  z  równania  (87)  otrzymamy 


Zgodnie  z  prawem  Ohma  I 


I  =  e0qE(N+z+u+-\-N_\z__\u_ ) 
U  El 


R 


R 


,  co  po  uwzględnieniu  równania  (2)  daje 


R  == 


1 


1 


e0(N+z+u+-\-NJz_\uJ)  q 
Na  przewodnictwo  właściwe  %  otrzymamy  wyrażenie : 


(90) 


(91) 


I 

o 


=  %  —  eo(N+z+u+-j-N_\z_\ u_) 


(92) 


Przewodnictwo  właściwe  wyznaczone  jest  jednoznacznie  przez  stężenie,  wartościowość 
i  ruchliwość  jonów.  Do  powyższego  wyrażenia  wprowadzimy  jeszcze  stężenia  molowe. 


Na  przykład  dla  CaCl2  v+  —  1 ;  #+  ==  2;  v_  =  2  i  |z_|  =  1. 


4  Elektrochemia 
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Zgodnie  z  przyjętymi  wyżej  definicjami,  gdy  możemy  przyjąć,  że  następuje  praktycznie 
całkowity  rozpad  elektrolitu  na  jony  otrzymamy : 


r+cN 

Tooó 


cneF 

Tooo 


N  S= 


( u+  +  u_ ) 


v__cN 

1000 

(93)  j 

F  (stała  Faradaya) 

(94) 

Jeśli  elektrolit  rozpada  się  tylko  częściowo  na  jony  (ułamek  a  elektrolitu  dysocjuje, 
a  reszta  pozostaje  niezdysocjowana),  to  na  przewodnictwo  otrzymamy  bardziej  ogólne 
wyrażenie 

cnoF 


\ 


X  —  ot 


1000 


(t/+-j-«_) 


(94a) 


Zgodnie  z  Kohlrauschem  wielkość 

Fui  =  k [cm2  •  O"1] (95)  | 

nazywa  się  równoważnikowym  przewodnictwem  jonowym.  Wyrażenie  cne  nazywamy 
stężeniem  równoważnikowym  elektrolitu  i  definiujemy  analogicznie  do  równania  (8a) 
przewodnictwo  równoważnikowe  wyrażeniem: 


skąd  otrzymujemy 


Ac  = 


*1000 

cne 


Ac  —  oc(/ą.  -j- /_) 


(96) 

(97) 


Przewodnictwo  równoważnikowe  elektrolitu  jest  sumą  przewodnictw  jonów,  na  które 
elektrolit  dysocjuje.  Między  przewodnictwem  równoważnikowym  i  przewodnictwem 
molowym  istnieje  zgodnie  z  równaniami  (8a)  i  (96)  następujący  związek: 


Ogólnie  słuszna  jest  zależność 


A'c  =  neAc 

^  Jooo  S cMli 


(98) 

(99) 


gdzie  Ci  oznacza  stężenie  jonów  /-tego  rodzaju  w  molach  na  litr.  Z  równania  (38)  wynika 
więc  następujące  wyrażenie  na  przewodnictwo  molowe: 


A' 


(lOOa) 


a  na  przewodnictwo  równoważnikowe  zgodnie  z  równaniem  (96)  i  związkiem  ne  = 

=  2  v+z+  =  2  vJ*-\ 

1  "  „  2ci\Zi\li 

C  2  v+z+ 


cnP 


Z 


(lOOb) 


^  Wymiar  otrzymujemy  stosując  następujące  rozważanie:  v  mierzy  się  w  cm  •  s  1  ,u  —  vjE 
w  cm2  ■  s-1  •  V-1,  l  =  uF  w  cm2  •  s-1  •  C,  tzn.  cm2  •  A  •  V-1  lub  cm2  •  O-1. 
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Wyrażenie  (91)  na  opór  elektrolitu  musi  być  ze  względu  na  prawo  Ohma  niezależne 
od  przyłożonego  napięcia;  w  zakresie,  w  którym  prawo  Ohma  jest  słuszne,  ani  całkowity 
ładunek  £0(iV+#++iV-|#J),  ani  ruchliwość  jonów  u+  i  u_  nie  mogą  zależeć  od  napię¬ 
cia  U.  Warunek  stałej  wartości  całkowitego  ładunku  oznacza,  że  po  przyłożeniu  pola 
nie  powstają  nowe  jony1};  z  warunku  stałości  ruchliwości  jonów  wynika,  że  ich  prędkość 
musi  być  proporcjonalna  do  działającej  siły.  Przy  bardzo  silnych  polach  obydwa  warunki 
nie  są  spełnione  i  występują  odchylenia  od  prawa  Ohma  —  wpływ  napięcia  na  dysocjację 
lub  efekt  natężenia  pola  (patrz  rozdz.  VI).  Również  wyładowaniom  w  gazach  towarzyszą 
tego  rodzaju  odchylenia  od  prawa  Ohma  (spadająca  charakterystyka  łuku  elektrycznego). 


8.  LICZBY  PRZENOSZENIA 


Jeśli  rozdział  przewodnictwa  elektrolitu  na  udziały  poszczególnych  jonów  nie  ma 
być  czysto  formalny,  należy  podać  metody  umożliwiające  zmierzenie  tych  udziałów. 
Ponieważ  w  żadnym  eksperymencie  nie  można  badać  poszczególnych  rodzajów  jonów, 
lecz  zawsze  ich  elektrycznie  obojętne  kombinacje,  należy  się  spodziewać,  że  każdy  taki 
rozdział  jest  czymś  umownym.  Istotnie,  nie  jest  możliwe  wyznaczenie  bezwzględnych 
udziałów  poszczególnych  jonów  w  przewodnictwie  elektrolitu.  Dane  względne,  oparte 
na  dowolnym  założeniu  udziału  w  przewodnictwie  jonów  jednego  rodzaju  i  porównaw¬ 
czym  określeniu  udziałów  innych  jonów,  mają  stosunkowo  małą  wartość.  Jak  to  później 
zostanie  wykazane,  ruchliwość  jonów  jednego  rodzaju  zależy  od  stężenia  wszystkich 
pozostałych  jonów  w  roztworze.  Układ  odniesienia  byłby  więc  różny  dla  każdego  elektro¬ 
litu.  W  praktyce  spotykamy  się  z  tego  rodzaju  trudnościami.  Jedynie  dla  bardzo  roz¬ 
cieńczonych  roztworów  można  uzyskać  dane  porównywalne. 

Analogicznie  do  równania  (90)  słuszne  jest  równanie  dla  prądu  całkowitego  płyną¬ 
cego  przez  elektrolit 

l  =  e0q.^NMvt  =  e0qE  ^  NMui  (101) 

Udział- jonów  i-tego  rodzaju  wynosi 


Ii  =  e0  qENi  |#i|  ut  (1 02) 

Ułamek 


h 

I 


=  nt 


(103) 


nazywany  jest  liczbą  przenoszenia  jonu  z-tego  rodzaju.  Ponieważ  ct  =  1000  NtjN,  więc 


Ni\Zi\Ui  _  Ci\Zi\Ui  _  Ci\Zi\li 

2Ni\Zi\Ui  ^Ci\zi\ui  Ect\zi\Ii 


(104) 


Jest  to  potwierdzenie  wysuniętego  przez  Clausiusa  (1857)  zarzutu  przeciw  teorii  Grotthusa  ele¬ 
ktrolitycznego  przewodzenia  prądu,  według  której  przyłożenie  napięcia  miało  powodować  dysocjację 
elektrolitu  na  jony  i  powstanie  przewodnictwa  elektrolitycznego. 
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lub  uwzględniając  (lOOb) 


Ci\Zi\  li 


Acc]£ 


v+z+ 


>  1 


n,  =  1 


(105) 


Dla  elektrolitów  prostych,  tzn.  takich,  które  rozpadają  się  na  dwa  rodzaje  jonów, 
równanie  (105)  przybiera  prostszą  postać,  jeśli  uwzględnimy,  że  ct  —  a vic  i  v+z+  —  v_\z_\ 


h  h 

■  n,  —  <x  =  -= — ^ 

+  Ac  /++/_ 


/  i 

względnie  n__  —  a  — t—  = 


Ac  /+  +  /_ 

Dla  mocnych  prostych  elektrolitów  a  =  1  i  wówczas  mamy 


n , 


21, 


/ 


7-T7-  względnie  %  =  ^ 


(106) 


(107) 


Jako  przykład  pomiaru  liczby  przenoszenia  omówimy  metodę  stosowaną  do  rozcień¬ 
czonych  roztworów  mocnych  elektrolitów.  Dla  stężonych  roztworów  i  słabych  elektro¬ 
litów  teoretycznego  znaczenia  zmierzonych  wartości  nie  można  przedstawić  prosto 
i  jednoznacznie.  Sprawa  ta  zostanie  poruszona  dalej.  Z  równań  (87),  (102)  i  (103)  otrzy¬ 
mujemy 


m  = 


e0qNi\Zi\ 

I 


(108) 


Wyżnaczenie  liczby  przenoszenia  sprowadza  się  w  zasadzie  do  wyznaczenia  stacjo¬ 
narnych  prędkości  jonów.  Jak  w  każdej  metodzie  pomiaru  prędkości,  istotne  jest  tutaj 
podanie  układu  odniesienia.  Za  układ  taki  można  uważać  ściany  naczynia,  w  którym 
przeprowadza  się  pomiar.  Należy  uwzględnić  wpływ  różnych  ruchliwości  jonów  i  reakcji 
elektrodowych  na  zmiany  stężeń  w  pobliżu  elektrod,  co  prowadzi  z  kolei  do  zmian 
objętości.  Elektrolit  jako  całość  zostaje  przesunięty  w  stosunku  do  elektrod,  a  więc 
i  ścian  naczynia.  Elektrody  są  zazwyczaj  sztywno  połączone  ze  ścianami  naczynia.  Przy 
takim  wyborze  układu  odniesienia  liczby  przenoszenia  będą  opisywały  nie  tylko  tran¬ 
sport  jonów,  lecz  będą  również  zależne  od  rodzaju  reakcji  elektrodowych. 

Układ  odniesienia,  w  którym  można  by  opisać  jedynie  wędrówkę  jonów  pod  wpływem 
pola  elektrycznego,  musiałby  poruszać  się  zgodnie  z  wszystkimi  ruchami  jonów  z  wyjąt¬ 
kiem  tych,  które  zachodzą  pod  wpływem  przyłożonego  pola.  Jedynie  w  takim  układzie 
można  by  wyznaczyć  bezwzględne  wartości  tli  opisane  równaniami  (103)  i  (107).  W  roz¬ 
tworach,  a  przynajmniej  w  roztworach  dostatecznie  rozcieńczonych  rolę  takiego  układu 
odniesienia  odgrywa  rozpuszczalnik.  Liczbę  przenoszenia  określa  ruch  jonów  w  sto¬ 
sunku  do  pewnej  pomyślanej  płaszczyzny  nieruchomej  względem  cząsteczek  rozpuszczal¬ 
nika.  Pomiar  metodą  Hittorfa  (1853)  dostarcza  bezpośrednich  danych  dotyczących 
liczb  przenoszenia  dla  roztworów  silnie  rozcieńczonych.  W  metodzie  tej1*  wykorzystuje 
się  fakt,  że  podczas  przepływu  prądu  przez  naczynie  elektrolityczne  zachodzą  zmiany 
stężeń  w  otoczeniu  elektrod,  z  których  można  obliczyć  liczby  przenoszenia.  Zasada 
metody  widoczna  jest  z  rys.  11.  Elektrolizujemy  rozcieńczony  roztwór  HCł  z  zastoso- 


E.  W.  W  a  s  h  b  u  r  n,  J.  Am.  Chem.  Soc.  31,  322  (1909) ;  D.  A.  M  c  I  n  n  e  s,  M.  Dole, 
J.  Am.  Chem.  Soc.  53,  1357  (1931);  G.  K  o  r  t  ii  m,  A.  W  e  1 1  e  r,  Z.  Naturf.  5a  590  (1950). 
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waniem  elektrod  platynowych.  Dzielimy  elektrolit  na  trzy  przestrzenie  za  pomocą 
porowatych  ścian.  Niech  /H+  =  4/cl- ,  co  w  przybliżeniu  odpowiada  rzeczywistości. 
Przy  przepływie  ładunku  równego  5F  przez  roztwór,  4/5  prądu  ( 4F )  przeniosą  jony  H+, 
a  tylko  1/5  wolniej  poruszające  się  jony  Cl-.  Na  elektrodach  wydzieli  się  5  moli  H+ 
względnie  5  moli  Cl-.  Proces  ten  prowadzi  do  następujących  zmian  stężeń 


Przestrzeń 

anodowa 

Warstwa  środkowa 

roztworu 

Przestrzeń 

katodowa 

Rozładowanie 

-5C1- 

—  5H+ 

Wejście 

+ici- 

+4H+  +  1C1- 

+4H+ 

Wyjście 

-4H+ 

-4H+-1C1- 

-1C1- 

Suma 

-4HC1 

0 

—  1HC1 

Przestrzeń  anodowa  ubożeje  bardziej  w  kwas  solny  niż  katodowa.  W  warstwie  środ¬ 
kowej  skład  roztworu  nie  ulega  zmianie.  Na  anodzie  może  się  rozładować  więcej  jonów 
Cl-  niż  ich  przywędrowało  do  przestrzeni  anodowej.  Jest  to  uwarunkowane  faktem, 
że  prócz  wędrówki  jonów  pod  wpływem  pola  elektrycznego  pewne  ilości  jonów  w  pobliże 
elektrody  dostarcza  ruch  Browna.  Ewentualnemu  zubożeniu  roztworu  w  pobliżu  elektrod 
można  zapobiec  przez  mieszanie  roztworu.  Wymianę  jonów  między  trzema  wydzielo¬ 
nymi  przestrzeniami  przez  dyfuzję  i  konwekcję  należy  zmniejszyć  do  minimum  (nie¬ 
zbyt  długi  czas  elektrolizy,  zastosowanie  porowatych  membran). 

Ładunek,  który  przepłynął  przez  elektrolit  podczas  elektrolizy,  mierzy  się  za  pomocą 
włączonego  szeregowo  kulometru.  Zawartość  elektrolitu  w  trzech  przestrzeniach  przed 
i  po  elektrolizie  oznacza  się  analitycznie.  Rozpatrzenie  schematu  na  rys.  11  prowadzi 


+  +  +•  +  + 
+  +  +  +  + 


+  + 
+  + 


+  +  ++  + 
+  +  +  +  + 


+  +  +  + 
1+  +  +  +  + 


+  4- 
+  + 


+  +  + 
+  +  + 


+ 


+ 


Rys.  11.  Zmiany  stężenia  elektrolitu  wywołane  różnymi  ruchliwościami  jonów 


do  wniosku,  że  konieczny  jest  pomiar  tej  ilości  HC1,  która  wydzieliła  się  na  elektrodach. 
Należy  uwzględnić  fakt,  że  w  związku  z  wydzieleniem  się  pewnych  ilości  chlorowodoru 
objętość  przestrzeni  elektrodowych  ulegnie  zmianie.  Można  to  zaraz  zauważyć,  gdy 
z  określonej  wydzielonej  masy  roztworu  znajdującej  się  w  pobliżu  elektrody  usuniemy 
w  myśli  pewną  liczbę  moli  HC1;  wówczas  objętość  całkowita 


V  ■ —  7Zh20  V h2o  "4~  ^HCl  V HCl 
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zmieni  się  o  Mhci^hci  (patrz  rozdz.  II,  p.  Ib),  gdzie  nt  oznacza  liczbę  moli,  a  Vt  obję-  | 
tość  cząstkową  chlorowodoru.  Zmieni  się  również  stężenie,  a  przez  to  zależna  od  stężenia 
objętość  cząstkowa  Vt  (patrz  ujemne  objętości  cząstkowe,  rozdz.  II,  p.  Ib).  W  ekspery¬ 
mencie  roztwór  w  przestrzeniach  elektrodowych  łączy  się  z  resztą  roztworu  w  naczyniu 
i  wspomniana  zmiana  objętości  jest  przez  roztwór  znajdujący  się  w  części  środkowej 
wyrównywana.  Przestrzeni  przyelektrodowych  w  powyższym  schemacie  nie  można 
traktować  jak  niezmienne  objętości;  odpowiadają  im  jedynie  jednakowe  ilości  roz¬ 
puszczalnika  przed  i  po  przeprowadzeniu  eksperymentu.  Dlatego  też  rozpuszczalnik 
jest  układem  odniesienia  w  stosunku  do  wędrówki  jonów  w  polu  elektrycznym.  Zmiany 
stężenia  w  przestrzeniach  przyelektrodowych  zależą  nie  tylko  od  ruchliwości  jonów, 
lecz  i  od  reakcji  elektrodowych.  Weźmy  pod  uwagę  elektrolizę  roztworu  CuS04  między 
elektrodami  miedzianymi.  Miedź  rozpuszcza  się  na  anodzie  i  osadza  na  katodzie.  W  od¬ 
powiednich  warunkach  zawartość  CuS04  w  roztworze  nie  zmienia  się;  zmieniają  się 
tylko  stężenia  przy  elektrodach.  Ogólnie  słuszne  jest  następujące  rozważanie:  niech 
1000  g  rozpuszczalnika  zawiera  N0  równoważników  jakiegoś  jonu  przed  elektrolizą 
i  N  po  elektrolizie ;  wskutek  reakcji  elektrodowej  powstaje  (lub  wydziela  się)  Nf  równo¬ 
ważników,  natomiast  nNf  równoważników  na  skutek  wędrówki  jonów 
ubywa  (względnie  przybywa  z  innej  przestrzeni).  Wówczas  słuszne 
są  zależności: 

N,4-Nn— N 

Nr—nNf  =  N—Na  lub  n  =  -  -■  (109) 

Dokładność  metody  Hittorfa  ograniczona  jest  przez  dokładność 
metody  analitycznej,  ponieważ  muszą  tu  być  oznaczane  niewielkie 
zmiany  stężenia.  Nie  jest  łatwe  uzyskanie  tą  metodą  dokładnych  wy¬ 
ników. 

Stosuje  się  również  metodę  [ruchomej  [powierzchni  granicznej1^ 
Wykorzystuje  się  tu  zjawisko  przesuwania  się  powierzchni  granicznej 
między  dwoma  sąsiadującym  z  sobą  roztworami  elektrolitów  pod  wpły¬ 
wem  pola  elektrycznego  o  liniach  sił  prostopadłych  do  powierzchni. 

Na  powierzchni  granicznej  zmienia  się  współczynnik  załamania  światła 
a  w  przypadku  roztworów  barwnych  —  absorpcja  światła.  Przesunięcie  powierzchni 
granicznej  można  więc  śledzić  i  mierzyć.  Niech  w  rurze  (rys.  12)  znajdują  się  roztwory 
elektrolitów  A+R~  i  B+R~  (o  wspólnym  anionie)  umieszczone  jeden  nad  drugim2). 
Powierzchnia  graniczna  znajduje  się  na  linii  a—b  (rys.  12).  Gdy  przepuszczamy  prąd 
w  odpowiednim  kierunku  przez  rurę,  wówczas  powierzchnia  graniczna  przesuwa  się 
do  góry.  Aby  granica  przez  cały  czas  pozostawała  ostra,  trzeba  by  jon  ,, wskaźnikowy” 

D.A.  Mclnnes,  T.  B.  B  r  i  g  h  t  o  n,  J.  Am.  Chem.  Soc.  47,  994  (1925);  H.  P.  C  a  d  y, 

L.  G.  L  o  n  g  w  o  r  t  h,  J.  Am.  Chem.  Soc.  51,  1656  (1929);  G.  S.  Hartley,  G.  W.  Donaldson, 
Trans.  Faraday  Soc.  33,  457  (1937);  F.  H.  Spedding  i  in.J.  Am.  Chem.  Soc.  76,  879,  888  (1954).  — 
Dalsza  metoda  polegająca  na  pomiarze  SEM  zostanie  omówiona  dalej  (patrz  rozdz.  X). 

Z>  Odnośnie  metodyki  patrz  M.  S  p  i  r  o  w  Physical  Methods  of  Organie  Chemistry,  pod  red. 

A.  Weissbergera,  cz.  4,  wyd.  3,  New  York  1960. 


A+R- 


B*R~ 


Rys.  12.  Pomiar 
liczb  przenosze¬ 
nia  metodą  rucho¬ 
mej  powierzchni 
graniczne  j 
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g+  przesuwał  się  z  tą  samą  prędkością  co  jon  A+.  Konieczne  jest  więc,  by  jon  wskaźni¬ 
kowy  miał  podobną  ruchliwość  jak  A+.  Stacjonarna  prędkość  jonu  zależy  zgodnie 
zVi  =  Eui  również  od  E  =  —grad  U.  Spadek  potencjału  określony  jest  przez 
przewodnictwo  roztworu  i  zależy  w  dużym  stopniu  od  stężenia.  Przez  zmianę  tego 
ostatniego  można  osiągnąć  w  pewnych  granicach  vA+  «  vB+1\  Niewielkie  różnice 
wyrównują  się,  gdy  uB+  <  uA+;  jest  to  też  głównym  warunkiem  udania  się  ekspery¬ 
mentu^.  Przy  przepływie  Q  =  It  kulombów  ( I  natężenie  prądu,  t  czas)  granica  prze¬ 
sunie  się  do  c—d.  W  objętości  między  a—b  i  c—d  A+R~  zostaje  zastąpione  przez 
B+R~.  Jeżeli  stężenie  A+R~  =  c  mol/l,  to  przechodzące  przez  przekrój  rury  cV  równo¬ 
ważniki  jonu  A+  przenoszą  ładunek  cVF  kulombów.  Jest  to  jednocześnie  (z  pewną  po¬ 
prawką)  równoważne  przepływowi  ładunku  Qn+.  Można  więc  napisać: 

n+Q  =  cVF  lub  n+  =  -~-  (110) 

Odpowiednio  dobierając  warunki  można  przezwyciężyć  liczne  trudności  ekspery¬ 
mentalne  i  w  wielu  przypadkach  otrzymać  bardzo  dokładne  wyniki.  Te  bezpośrednio 
oznaczone  liczby  przenoszenia  różnią  się  jednak  zasadniczo  od  danych  otrzymanych 
metodą  Hittorfa2).  Jak  wynika  z  równania  (110),  w  metodzie  tej  mierzona  jest  objętość  V, 
tzn.  prędkość  wędrówki  jonów  mierzy  się  w  odniesieniu  do  ścian  naczynia.  Innymi  słowy, 
wyznaczone  zgodnie  z  równaniem  (110)  liczby  n-,  odpowiadałyby  analogicznym  war¬ 
tościom  wyznaczonym  metodą  Hittorfa,  gdyby  obliczano  te  ostatnie  ze  zmiany  stężenia 
w  odniesieniu  do  niezmiennej  objętości,  a  nie,  jak  to  ma  miejsce  w  metodzie  Hittorfa, 
w  odniesieniu  do  niezmiennej  ilości  rozpuszczalnika.  Aby  móc  porównać  wyniki  otrzy¬ 
mane  za  pomocą  obydwu  metod,  trzeba  uwzględnić  zmianę  objętości  AV  przestrzeni 
przyelektrodowej  spowodowaną  zmianą  stężeń,  tzn.  zmodyfikować  wzór  (110)  do  postaci: 

«+;=  ^-(v-av)  (ud 

Wówczas  wartości  liczb  przenoszenia  wyznaczone  za  pomocą  obydwu  metod  zgadzają 
się  bardzo  dobrze  (tabl.  2). 

Tablica  2 


Liczby  przenoszenia  kationów  w  wodnych  roztworach  w  temp.  25°C  według  różnych  metod 


Elektrolit 

Metoda 

Stężenie  mol/l 

0,01  ! 

0,02 

0,05 

0,10 

0,20 

0,50 

1,00 

KC1 

Hittorfa 

wędrującej  granicy 

0,4902 

0,4893 

0,4901 

0,4894 

0,4899 

0,4898 

0,4898 

0,4894 

0,4896 

0,4888 

0,4875 

0,4882 

LiCl 

Hittorfa 

wędrującej  granicy 

0,3289 

0,3289 

0,3269 

0,3261 

0,3230 

0,3211 

0,3187 

0,3168 

0,3125 

0,3112 

0,3006 

0,2873 

b  Na  tym  polega  odmiana  metody  oznaczania  n;  patrz  A.  R.  Gordon,  R.  L.  K  a  y,  J.  Chem. 
Phys.  21,  131  (1953);  D.  R.  M  u  i  r,  J.  R.  Graham,  A.  R.  Gordon,  J.  Am.  Chem.  Soc.  76, 
2157  (1954). 

2>  G.  N.  Lewis,  Jf.  Am.  Chem.  Soc.  32,  862  (1910). 
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Opracowano  również  metodę  stanowiącą  kombinację  obn  opisanych,  w  której  przez  f 
diafragmę  ze  spieczonego  szkła  wędrują  jony  wskaźnikowe;  następnie  oznacza  się  je 
analitycznie1).  i 

Jak  przekonamy  się  dalej  (patrz  rozdz.  IV),  jony  wpływają  na  strukturę  otaczającego 
je  rozpuszczalnika.  Ruchom  jonów  w  polu  elektrycznym  towarzyszą  również  ruchy 
cząsteczek  rozpuszczalnika.  Mamy  tu  do  czynienia  z  zespołami  utworzonymi  z  jonów  i 
silnie  z  nimi  związanych  otoczek  złożonych  z  cząsteczek  rozpuszczalnika.  Dlatego  też 
pomiary  liczb  przenoszenia  za  pomocą  opisanych  metod  (liczby  przenoszenia  Hittorfa) 
nie  dostarczają  wartości  bezwzględnych,  tzn.  nie  dotyczą  układu  niezależnego  od  płyną¬ 
cego  prądu.  Wpływ  ten  wzrasta  ze  stężeniem  badanego  roztworu.  Próbowano  wprowadzić 
„prawdziwe  liczby  przenoszenia”.  Te  ostatnie  odnoszą  się  nie  do  całej  ilości  rozpusz¬ 
czalnika,  lecz  do  tej  jego  części,  która  nie  bierze  udziału  w  solwatacji  jonów.  Jeżeli  np.  I 
w  przypadku  podwójnego  elektrolitu  anion  i  kation  hydratują  się  odpowiednio  h_  i  h+  r 
cząsteczkami  wody,  wówczas  na  każdy  ładunek  ( F )  płynącego  dodatniego  prądu  przy-  J 
pada  liczba  moli  przenoszonej  wody  wyrażona  równaniem:  f 

W  =  n+h+~n_h_  (112)  t 

gdzie  n  jest  prawdziwą  liczbą  przenoszenia.  Zgodnie  z  sugestią  Nernsta  usiłowano 
wyznaczyć  W  dodając  do  roztworu  trzeciej  substancji  nieprzewodzącej  (np.  mocznika 
lub  cukru).  Substancja  taka  nie  może  łączyć  się  z  jonami  i  wchodzić  w  ich  sferę  solwata- 
cyjną.  Zmiany  stężenia  odnosi  się  do  tej  trzeciej  substancji,  gdyż  nie  przesuwa  się  ona 
w  stosunku  do  cząsteczek  „wolnego  rozpuszczalnika”.  Zmierzone  w  ten  sposób  wartości 
są  identyczne  ze  wspomnianymi  prawdziwymi  liczbami  przenoszenia  nt.  Słuszne  są 
wówczas  wyrażenia 

=  i  n_^n_  +  ^w  ;(113) 

Okazało  się  jednak2),  że  w  obecności  jonów  wspomniane  substancje  przesuwają  się 
w  polu  elektrycznym,  zasadniczo  więc  nie  różnią  się  od  rozpuszczalnika.  Ponieważ 
nie  można  podać  metody  pomiaru  niy  również  i  samo  pojęcie  prawdziwej  liczby  przeno¬ 
szenia  ma  ograniczoną  wartość3).  Z  równania  (113)  wynika,  że  dla  c  -»  0  n  przechodzi 
w  n.  Przy  dużych  rozcieńczeniach  znika  więc  nieprecyzyjność  fizycznego  znaczenia 
liczb  przenoszenia  związanych  z  wyborem  układu  odniesienia.  W  tych  granicznych 
przypadkach  wszystkie  wartości  odnoszą  się  do  tego  samego  układu  odniesienia.  Znajo¬ 
mość  liczb  przenoszenia  może  oddać  duże  usługi  w  badaniach  niezbyt  stężonych  roz- 

A.  P.  B  r  a  d  y,  J.  Am.  Chem.  Soc.  70,  911,  914  (1948);  M.  S  p  i  r  o,  H.  N.  P  a  r  t  o  n,  Trans. 
Faraday  Soc.  48,  263  (1952). 

2)  L.  G.  Longworth,  J.  Am.  Chem.  Soc.  69,  1288  (1947);  C.  H.  Hale,  T.  d  e  V  r  i  e  s, 

J.  Am.  Chem.  Soc.  70,  2473  (1948). 

3)  Należy  zwrócić  uwagę,  że  w  zależnościach  termodynamicznych  używa  się  liczb  przenoszenia 
Hittorfa.  Określenie  „prawdziwa”  w  związku  z  liczbą  n  nie  oznacza,  by  liczby  Hittorfa  były  fałszywe 
lub  nierzeczywiste;  w  związku  z  tym  problemem  patrz:  D.  A.  M  c  I  n  n  e  s,  The  Principles  of  Electro- 
chemistry,  New  York  1939,  str.  91. 
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tworów  (patrz  rozdz.  VI).  W  roztworach  stężonych,  a  przede  wszystkim  w  stopach, 
znaczenie  eksperymentalnych  wartości  liczb  przenoszenia  nie  jest  zupełnie  jasne. 

Dla  dużych  stężeń  nie  można,  nawet  w  przypadku  mocnych  elektrolitów,  założyć, 
że  dysocjacja  jest  całkowita.  Dotyczy  to  zwłaszcza  rozpuszczalników  niewodnych 
(rozdz.  VII).  W  przypadku  gdy  w  roztworze  znajdują  się  niezdysocjowane  cząsteczki 
elektrolitu,  należy  oczekiwać,  że  będą  one  uczestniczyć  w  solwatacji  jonów  na  równi 
z  cząsteczkami  rozpuszczalnika  (patrz  jony  potrójne,  rozdz.  VII,  p.  2).  Wówczas  również 
niezdysocjowane  cząsteczki  elektrolitu  przesuwać  się  będą  w  polu  elektrycznym,  nie 
przenosząc  jednak  żadnego  ładunku  elektrycznego.  Dogodne  jest  wprowadzenie  pojęcia 
„składnika  jonowego”1).  Jest  to  ta  część  elektrolitu,  która  jest  potencjalnie  zdolna  do 
tworzenia  jonów  odpowiedniego  rodzaju. 

W  roztworze  kwasu  octowego  cała  ilość  wodoru  zdolna  do  oddysocjowania  jest 
„składnikiem  jonowym”  kwasu  octowego.  W  przypadku  gdy  przesuwają  się  w  polu 
elektrycznym  także  obojętne  cząsteczki  elektrolitu,  nie  można  na  podstawie  „składnika 
jonowego”  przenoszonego  przez  pole  wnioskować  o  przetransportowanym  ładunku. 
Doświadczalnie  można  wyznaczyć  ilość  przenoszonego  przez  pole  składnika  jonowego, 
nie  zaś  ilość  jonów.  Z  tych  właśnie  powodów  wprowadzono  pojęcie  liczb  przenoszenia 
składników  jonowych  lub  sumarycznych  liczb  przenoszenia2). 


I#! 


n,v 


lyR,l 


y  n'T 


(114) 


Wielkość  n'u  jest  tu  sumaryczną  liczbą  przenoszenia  składnika  R,  wartościowością 
R,  rR;  i  oznacza  liczbę  równoważników  R,  jaką  zawiera  1  mol  składnika  i ,  nt  jest  elek¬ 
tryczną  liczbą  przenoszenia  składnika  i.  Zgodnie  z  równaniem  (104)  mamy: 


(±) 


Ci  li 

j  Ci 


(115) 


Dla  anionów  wyrażenie  ma  znak  ujemny,  dla  kationów  dodatni,  dla  cząsteczek 
obojętnych  znak  nie  jest  określony;  z  równania  tego  wnioskujemy,  w  jakim  kierunku 
poruszają  się  cząstki  składnika  i.  Dla  elektrolitów  prostych  (indeks  u  oznacza  niezdy¬ 
socjowane  cząsteczki  elektrolitu)  można  napisać: 

n+  =  n+±ruv+tU,  n'_  =  n_±ruv_>u  (116) 


Znaczenie  n'  można  wyjaśnić  za  pomocą  następującego  rachunku.  Z  równań  (102) 
i  (103)  wynika 

e0qEN+z+u+  _  Fqc+z+v+ 

n+ =  I  -  “1000/ 

a  z  równań  (115)  i  (101) 


_ Culu^+,u  Fqcuv+iUvu 

uV+’“  -  ~  1000/ 


A.A.  Noyes,  K.  G.  Falk,  J.  Am.  Chem.  Soc.  33,  1436  (1911);  D.  A.  Mclnnes,  The 
Principles  of  Electrochemistry,  New  York  1939. 

2)  M.  S  p  i  r  o,  J.  Chem.  Education  33,  464  (1956). 
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Dla  całkowitego  ładunku  It  =  1 F  mamy 

,  c+z+qv+t  cuv+>uqvut 

n+  ~  1000  ±  1000 

Pierwszy  człon  sumy  przedstawia  liczbę  równoważników  jonów  dodatnich,  które 
przeszły  przez  przekrój  prostopadły  do  kierunku  prądu,  gdy  przez  elektrolit  przepłynął 
ładunek  1F,  a  drugi  człon  liczbę  cząsteczek  niezdysocjowanych;  n'+  jest  więc  liczbą 
równoważników  dodatnich  składników  jonowych,  które  przeszły  przez  przekrój  prosto¬ 
padły  do  kierunku  prądu,  przenosząc  ładunek  równy  1F.  W  sumie  przechodzi  przez 
przekrój  1  równoważnik  różnych  składników  jonowych,  gdyż  1. 

Wszystkie  dane  eksperymentalne  odnoszą  się  do  n',  a  nie  do  n.  Można  tego  bez¬ 
pośrednio  dowieść  w  stosunku  do  metody  Hittorfa  przeprowadzając  doświadczenie 
analogiczne  do  opisanego  poprzednio,  z  tą  tylko  różnicą,  że  zamiast  HC1  badany  jest 
słaby  kwas  HA.  Dla  przepływu  ładunku  1 F  otrzymuje  się  schemat  następujący: 


Przestrzeń 

anodowa 

Warstwa  środkowa 

roztworu 

Przestrzeń 

katodowa 

Reakcja 

elektrodowa 

-A 

-H 

Wejście 

+  «A  A 

-j-WA  A-f-Wji  H 

Wyjście 

— %H 

nA  A— 72hH 

-«iA 

Suma 

Wg  HA 

0 

~nA  HA 

H  i  A  symbolizują  odpowiednie  składniki  jonowe.  Dowód  ogólny,  dotyczący  metody 
Hittorfa,  a  także  innych  metod,  można  znaleźć  w  oryginalnej  literaturze  przedmiotu1  \ 
Przy  całkowitej  dysocjacji  n'  ~  n.  W  takim  przypadku  można  bezpośrednio  i  dokład¬ 
nie  mierzyć  elektryczne  liczby  przenoszenia.  Dla  innych  roztworów,  np.  roztworu 
kwasu  szczawiowego,  zmierzono  tylko  dwie  liczby  przenoszenia,  a  mianowicie  dla  skład¬ 
nika  anionowego  n'C2 04  i  składnika  kationowego  n'H.  Natomiast  równanie  (114)  uwzględnia 
udziały  4  rodzajów  cząstek,  tj.  H+,  HC2O4  ,  C2O4-  i  H2C204.  Nawet,  gdy  znane  są 
stężenia  wszystkich  składników,  nie  udaje  się  wyliczyć  wartości  w*  dla  poszczególnych 
jonów,  chyba,  żeby  z  innych  pomiarów  znane  były  ruchliwości  dwóch  jonów.  Można 
np.  uzyskać  wartość  «H+  z  pomiarów  dla  mocnych  kwasów,  a  udział  H2C204  pominąć, 
gdy  stężenie  całkowite  jest  małe.  Widzimy  więc,  że  z  wyjątkiem  najprostszych  przy¬ 
padków  liczby  przenoszenia  wyznacza  się  tylko  metodami  pośrednimi  i  w  sposób  przy¬ 
bliżony.  W  wielu  przypadkach  w  ogóle  nie  można  zmierzyć  ni  2\  Elektryczne  liczby 
przenoszenia  są  zawsze  dodatnie.  Sumaryczne  liczby  przenoszenia  mogą  mieć  wartości 
ujemne,  np.  w  przypadku  związków  kompleksowych.  Przy  przejściu  do  rozcieńczeń 
nieskończenie  małych  n’  przechodzi  w  n.  Natomiast  ze  wzrastającym  stężeniem  zało- 

M.  S  p  i  r  o,  y.  Chem.  Education33,  464  (1956);  Trans.  Faraday  Soc.  55,  1207  (1959);  R.  H  a  a  s  e, 
Thermodynamik  irreversibler  Prozesse,  Darmstadt  1963;  Z.  physik.  Chem.  N.  F.  39,  27  (1963). 

T>  M.  S  p  i  r  o,  J.  Chem.  Education  33,  464  (1956). 


8.  Liczby  przenoszenia 


59 


żenią  dotyczące  wędrówki  jonów  nawet  dla  mocnych  elektrolitów  stają  się  coraz  mniej 
pewne.  Prócz  tego  należy  się  liczyć  z  faktem,  że  coraz  większe  ilości  rozpuszczalnika 
przesuwają  się  z  jonami  w  polu  elektrycznym.  Nawet  formalne  założenia  dotyczące 
składników  jonowych  stają  się  wówczas  coraz  bardziej  dowolne. 

W  przypadku  bardzo  stężonych  roztworów  i  stopów  sprawy  te  mają  decydujące 
znaczenie,  np.  dla  mieszaniny  stopu  NaCl  i  KC1  pomiar  dotyczy  względnych  liczb 
przenoszenia,  tj.  liczby  przenoszenia  potasowego  składnika  jonowego  w  stosunku  do 
sodowego  składnika  jonowego,  przy  czym  chlorkowy  składnik  jonowy  służy  za  układ 
odniesienia.  Tego  rodzaju  dane  wykorzystuje  się  jako  podstawę  do  pewnych  porównań. 
Natomiast  w  stopach  czystych  soli  liczby  przenoszenia  tracą  prawie  całkowicie  sens 
fizyczny1  k  Schwarz2 }  zwrócił  uwagę  na  fakt,  że  liczba  przenoszenia  składnika  kationo¬ 
wego  byłaby  równa  jedności  (odpowiednia  liczba  dla  składnika  anionowego  =  0),  gdyby 
obydwie  elektrody  były  odwracalne  w  stosunku  do  kationu,  a  elektrolit  mógł  spływać 
bez  przeszkód  pod  wpływem  siły  ciężkości.  Gdyby  obie  elektrody  były  odwracalne 
w  stosunku  do  anionu,  to  samo  dotyczyłoby  anionu.  Przyczyną  tego  jest  zjawisko  wyrów¬ 
nywania  przesunięcia  elektrolitu  przez  siłę  ciężkości;  żeby  temu  zapobiec,  zapropono- 
wano3)  pomiar  ruchu  jonów  stopionej  soli  przez  porowatą  membranę.  Membrana  za¬ 
pobiega  spływowi  elektrolitu,  nie  hamuje  jednak  ruchu  jonów  pod  wpływem  pola  elek¬ 
trycznego.  Związek  zmierzonych  w  ten  sposób  wartości  z  pojęciem  liczby  przenoszenia 
nie  jest  jednak  dotychczas  jasny4).  Inna  próba  interpretacji^  wychodzi  z  założenia,  że 
zarówno  dyfuzja  izotopowych  składników  jonowych  (samodyfuzja),  jak  i  ruch  pod 
wpływem  pola  elektrycznego  mają  ten  sam  mechanizm;  dalej  przypuszcza  się,  że  za¬ 
chodzące  procesy  przypominają  zjawiska  w  kryształach  (przedstawienie  struktury  cieczy 
jako  quasi-sieci  krystalicznej,  patrz  rozdz.  III,  p.  6).  Przy  tych  założeniach  słuszne  jest 
równanie  Nernsta-Einsteina  (117)  opisujące  zależność  między  współczynnikiem  dyfuzji 
Di  a  ruchliwością  jonu: 


Di  li  Ul 

W  =  ZiF2  =  ~g^F 


(117) 


Pozwala  to  wyrazić  liczbę  przenoszenia  za  pomocą  dających  się  zmierzyć  współ¬ 
czynników  samodyfuzji: 


k  ztF2Di 

Ui  A  ~  RTA 


(118) 


Doświadczenia  wykazały  jednak,  że  równania  (117)  nie  można  stosować  bezpośrednio 
do  stopów.  Wyliczona  z  pomiarów  Dt  wartość  (/++/_)  jest  dużo  wyższa  od  zmierzonej 


B.  R.  Sundheim,  J.  Phys.  Chem.  60,1383  (1956);  C.  S  i  n  i  s  t  r  i,  J.  Phys.  Chem.  66, 
1600  (1962). 

2)  K.  E.  Schwarz,  Z.  Elektrochem.  45,  740  (1938). 

3)  R.  W.  L  a  i  t  y,  F.  R.  Duke,  y  Phys.  Chem .  59,  549  (1955). 

4)  R.  W.  L  a  i  t  y,  J.  Chem.  Phys.  30,  682  (1959);  B.  R.  S  u  n  d  h  e  i  m,  J.  Phys.  Chem.  60,  1381 
(1956);  J.  Chem.  Phys.  40,  27  (1964). 

s'>  Por.  np.  W.  J  o  s  t,  Diffusion  in  Solids,  Liąuids,  Gases,  New  York  1952,  str.  467. 
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doświadczalnie  A  =  np.  dla  stopionej  soli  kuchennej1).  Różnice  w  otrzymanych 

wartościach  próbuje  się  tłumaczyć  w  ten  sposób,  że  w  pomiarach  współczynnika  dyfuzji 
do  dyfuzji  poszczególnych  „dziur”  dołącza  się  dyfuzja  elektrycznie  obojętnych  par 
„dziurowych”.  Te  zaś  nie  mają  wpływu  na  A.  Przyjmując,  że  współczynnik  dyfuzji 
jest  wielkością  addytywną  i  składa  się  nań  dyfuzja  jonów  i  dyfuzja  obojętnych  par  jono¬ 
wych,  można  otrzymać  jednoznaczne  liczby  przenoszenia  dla  czystych  soli  stopionych. 
Definicja  powyższa  opiera  się  na  pojęciu  quasi-sieci  krystalicznej,  którą  obiera  się  za 
układ  odniesienia.  Jest  rzeczą  interesującą,  że  dane  doświadczalne  otrzymane  dwiema 
ostatnio  wymienionymi  metodami  są  w  wielu  przypadkach  zgodne.  Oczywiście,  koniecz¬ 
ne  są  dalsze  badania  dla  całkowitego  wyjaśnienia  problemu  liczb  przenoszenia  w  stopio¬ 
nych  solach. 

W  końcu  należy  wspomnieć  o  propozycjach,  aby  ze  względu  na  omówione  trudności 
fenomenologicznego  opisu  elektrolitycznych  procesów  transportu  wprowadzić  para¬ 
metry  odmienne  od  liczb  przenoszenia2).  Te  ostatnie  można  stosować  tylko  do  roztworów 
bardzo  rozcieńczonych.  Przedyskutowanie  tych  propozycji  przekraczałoby  ramy 
niniejszej  książki. 

Pojęcie  liczby  przenoszenia  można  zastosować  w  sposób  racjonalny  do  procesów 
transportu  w  kryształach  jonowych.  Układem  odniesienia  jest  tu  sieć  krystaliczna. 
Kryształy  badanych  soli  o  zeszlifowanych  płaszczyznach  granicznych  sprasowuje  się; 
po  przyłożeniu  pola  elektrycznego  obserwuje  się  zmiany  masy  na  elektrodach,  względnie 
w  częściach  sprasowanych  kryształów  przylegających  do  elektrod.  W  wielu  przypadkach 
nie  można  łatwo  rozdzielić  sprasowanych  części,  sklejają  się  bowiem  silnie  ze  sobą. 
W  tych  przypadkach  umieszcza  się  na  granicach  sprasowanych  kryształów  cienkie  druty 
wskaźnikowe.  Druty  te  nie  przesuwają  się  w  badanych  próbkach  w  stosunku  do  sieci 
krystalicznej,  gdy  eksperyment  przeprowadza  się  w  niezbyt  wysokich  temperaturach 
(znacznie  niższych  od  temperatury  topnienia),  ponieważ  liczba  „aktywnych”  składników 
sieci  zdolnych  do  przesuwania  się  w  polu  elektrycznym  jest  wtedy  bardzo  mała.  Pomiar 
przesuwania  się  jonówr  względem  tych  wskaźników  jest  równoważny  pomiarowi  dla 
całej  sieci  wziętej  jako  układ  odniesienia.  Prąd  można  rozdzielić  na  składowe  odpowiada¬ 
jące  udziałom  kationów,  anionów  i  elektronów.  Proces  można  wyrazić  za  pomocą  liczb 
przenoszenia,  jak  to  wykazał  Tubandt3). 

W  niektórych  solach  jony  jednego  rodzaju  warunkują  całkowicie  przewodnictwo. 
W  takich  przypadkach  liczba  przenoszenia  odpowiedniego  jonu  równa  się  1.  Powodem 
tego  jest  np.  w  przypadku  kryształów  AgCł  lub  AgJ  różnica  w  wielkości  anionu  i  kationu; 
jony  metalu,  małe  w  porównaniu  z  jonami  chlorowca,  już  w  niezbyt  wysokich  tempera¬ 
turach  mogą  poruszać  się  w  sieci  przechodząc  w  stan  nieuporządkowania,  podczas  gdy 
większe  aniony  zachowują  stan  uporządkowania.  Można  to  uważać  za  topienie  się  sieci 
krystalicznej  kationu  w  sieci  całego  kryształu.  Duża  ruchliwość  jonów  metalu  powoduje, 

A.  Z.  Borucka,  J.  Q’M,  B  o  c  k  r  i  s,  J.  A.  Kitchener,  J.  Chem.  Phys.  24,  1282  (1956); 
Proc.  Roy.  Soc.  London  A241,  554  (1957). 

2)  R-  w.  L  a  i  t  y,  Disc.  Faraday  Soc.  No.  32,  172  (1961);  J.  Chem.  Phys.  30,  682  (1959). 

3)  C.  T  u  b  a  n  d  t,  Leitfahigkeit  und  Uberfiihrungszahl  in  festen  Elektrolyten,  w  Handb.  Exp. 
Physik ,  12,  I  (1932). 
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iż  cały  prąd  jest  wynikiem  transportu  ładunków  związanego  z  ruchem  kationów.  Proces 
przesuwania  się  jonów  metalu  przebiega  w  ten  sposób,  że  małe  kationy  przeciskają 
się  między  dużymi  anionami  drgającymi  wokół  swoich  pozycji  równowagi  i  „wędrują 
przez  pozycje  międzywęzłowe”.  Rzecz  przedstawia  się  odwrotnie,  gdy  sól  składa  się 
z  dużych  kationów  i  małych  anionów.  Obserwuje  się  wówczas  prawie  czyste  prze¬ 
wodnictwo  anionowe.  W  tabl.  3  zestawiono  liczby  przenoszenia  niektórych  soli  o  prze¬ 
wodnictwie  jonowym.  Można  zaobserwować,  że  w  pewnych  przypadkach  jednobiegu- 
nowe  przewodnictwo  jonowe  przechodzi  ze  wzrostem  temperatury  w  dwubiegunowe; 
następuje  to  wówczas,  gdy  ruchy  termiczne  jonów  dostatecznie  rozluźniają  spójność 
sieci  krystalicznej. 


Tablica  3 

Liczby  przenoszenia  w  prostych  kryształach  jonowych 


Sól 

'  t°  C 

n+ 

«_ 

Sól 

t°  C 

n+ 

n- 

AgCl 

20—350 

1,00 

0 

NaF 

500 

1,00 

0 

AgBr 

300 

1,00 

0 

585 

0,'943 

0,057 

a-AgJ 

150—400 

1,00 

0 

615 

0,894 

0,106 

CuCl 

300 

1,00 

0 

625 

0,861 

0,139 

/3-CuBr 

395—445 

1,00 

0 

KC1 

435 

0,956 

0,044 

y-CuBr 

350 

1,00 

0 

500 

0,941 

0,059 

a-CuJ 

440—535 

1,00 

0 

550 

0,917 

0,083 

/5-CuJ 

402—440 

1,00 

0 

600 

0,884 

0,116 

PbF2 

200 

0 

1,00 

PbJ2 

255 

0,39 

0,61 

PbCl2 

200—450 

0 

1,00 

270 

0,45 

0,55 

PbBr2 

250—365 

0 

1,00 

290 

0,67 

0,33 

BaF2 

500 

0 

1,00 

/3-Ag2S 

20—100 

0,01 

0 

BaCl2 

400—700 

0 

1,00 

a-Ag2Se 

133—400 

0,01 

0 

BaBr2 

350—450 

0 

1,00 

a-Ag2Te 

150—400 

0,01 

0 

Zresztą,  jak  to  wykazał  Wagner1),  liczba  przenoszenia  równa  jedności  nie  jest  zawsze 
pewnym  kryterium,  że  mamy  do  czynienia  z  jednopolarnym  elektrolitycznym  prze¬ 
wodnictwem  prądu.  Tak  np.  obserwuje  się  w  a-Ag2S  liczbę  przenoszenia  n+  =  1,00, 
z  drugiej  zaś  strony  inne  obserwacje,  jak  np.  współczynnika  dyfuzji  obcych  jonów  w  tej 
soli  lub  pomiary  SEM  w  ogniwie  S(Pt)/Ag2S/Ag  prowadzą  do  wniosku,  że  udział  jonów 
Ag+ jest  stosunkowo  niewielki  i  że  niezwykle  duże  przewodnictwo  a-Ag2S  jest  w  prze¬ 
ważającym  stopniu  uwarunkowane  przewodnictwem  elektronowym.  Fakt,  że  obserwuje 
się  tutaj  również  stosowalność  prawa  Faradaya,  należy  tłumaczyć  wtórnymi  procesami 
dyfuzyjnymi.  Przy  dostatecznie  małych  gęstościach  prądu  i  cienkich  warstwach  procesy 
dyfuzyjne  przebiegają  tak  szybko,  że  odpowiada  to  obserwowanemu  prądowi  i  prowadzi 
do  wniosków  zgodnych  z  prawem  Faradaya.  Ostatnie  trzy  sole  przytoczone  w  tabl.  3 


*)  C.  Wagner,  Z.  physik.  Chem.  (B)  21,  42  (1933);  J.  Chem.  Phys.  21,  1819  (1953). 
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to  przewodniki  głównie  elektronowe.  Metody  pomiaru  liczb  przenoszenia  w  takich  j 
elektronowo  przewodzących  kryształach  przy  zastosowaniu  krzywych  natężenie-napięcie 
opracowali  Wagner  i  in.1* 
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PODSTAWY  TERMODYNAMIKI 


Elektrochemia  teoretyczna  i  praktyczna  w  znacznym  stopniu  zawdzięczają  swój 
szybki  rozwój  zastosowaniu  praw  termodynamiki  w  wielu  ważnych  dziedzinach  elek¬ 
trochemii,  np.  w  teorii  rozcieńczonych  roztworów  elektrolitów  lub  teorii  ogniw  galwanicz¬ 
nych.  Chociaż  wyprowadzone  z  termodynamiki  zależności  ogólne  między ' makroskopo¬ 
wymi  właściwościami  materii  nie  mogą  nam  nic  powiedzieć  o  przebiegu  zjawisk  cząstecz¬ 
kowych ,  w  tym  również  o  właściwościach  jonów  i  ich  oddziaływaniu,  to  łącznie  z  wiado¬ 
mościami  o  cząsteczkowej  budowie  materii  mają  one  podstawowe  znaczenie  dla  lepszego 
zrozumienia  i  głębszego  poznania  problemów  elektrochemicznych.  Dlatego  też  musimy 
się  nimi  pokrótce  zająć.  Znajomość  podstaw  termodynamiki  umożliwia  stosowanie 
ogólnych  zależności  do  poszczególnych  problemów  —  dzięki  czemu  cała  dziedzina 
zjawisk  niezwykle  zyskuje  na  przejrzystości. 


1.  PODSTAWOWE  DEFINICJE  I  PRAWA 
a)  Stan  równowagi  i  funkcje  stanu 

Termodynamika  zajmuje  się  głównie  opisem  stanów  równowagi.  Układ,  oddzielony 
od  otoczenia  rzeczywistymi  lub  umownymi  ściankami  znajduje  się  w  stanie  równowagi 
cieplnej ,  gdy  bez  oddziaływania  zewnętrznego  nie  następują  żadne,  nawet  bardzo  powolne 
zmiany  jego  właściwości  makroskopowych.  Stan  układu  jest  wówczas  jednoznacznie 
określony.  Możemy  go  opisać  za  pomocą  funkcji  stanu  (objętości,  energii,  entropii  itd.), 
których  wartości  zależą  od  pewnej  liczby  parametrów  stanu.  Należą  do  nich  tempera¬ 
tura,  ciśnienie  i  skład  chemiczny1).  Wybór  tych  właśnie  parametrów  stanu  podyktowany 
jest  względami  praktycznymi.  Ustalają  one  z  reguły  również  i  wszystkie  inne  makrosko¬ 
powe  właściwości  układu  (takie  jak  skręcalność  właściwa,  współczynnik  załamania,  stała 
dielektryczna,  gęstość  itd.),  tak  że  nie  musimy  już  każdej  z  nich  z  osobna  określać. 
Tylko  w  przypadkach  szczególnych  do  całkowitego  ustalenia  stanu  układu  potrzebne 
są  jeszcze  dalsze  zmienne  —  np.  powierzchnia  lub  potencjał  elektryczny. 

J)  Wyraźne  rozgraniczenie  funkcji  stanu  i  parametrów  stanu  nie  jest  możliwe.  Tak  np.  objętość 
lub  entropia  może  występować  w  równaniach  (63) — (66)  bądź  jako  funkcja  stanu,  bądź  jako  parametr 
stanu. 
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Układ  termodynamiczny  może  się  składać  z  jednej  lub  większej  liczby  faz.  Każda 
z  faz  jest  jednolita,  to  znaczy  wszystkie  jej  części  mają  jednakowe  właściwości  makro¬ 
skopowe.  Wprawdzie  nie  jest  to  słuszne  dla  powierzchni  między  fazowych,  które  mogą 
wyraźnie  różnić  się  właściwościami  od  wnętrza  faz,  lecz  w  wielu  przypadkach,  ze  względu 
na  ich  niewielkie  wymiary,  możemy  nie  brać  pod  uwagę  tych  powierzchni.  Z  drugiej 
strony,  właśnie  powierzchnie  międzyfazowe  odgrywają  szczególnie  ważną  rolę  w  elek¬ 
trochemii. 

Funkcję  stanu  określamy  ogólnym  wzorem: 

z  =  f(x,y)  (!) 

Niech  z  będzie  polem  powierzchni  prostokąta:  wówczas  mamy  z  —  xy.  Jeżeli  x 
i  y  zmienią  się  o  nieskończenie  małe  przyrosty  dx  i  dy,  to  z  zmieni  się  o  dz  i  otrzymamy 
zĄ-dz  —  (x-\-dx)  iyf-dy)  =  xy -\-ydx-f  xdy -j- dxdy .  Ostatni  składnik  można  opuścić 
jako  wielkość  drugiego  rzędu,  której  wkład  do  całkowitej  wielkości  powierzchni  jest 
znikomo  mały.  Po  wykonaniu  odejmowania  otrzymamy: 

dz  —  ydx-\-xdy  (2) 

Całkowita  zmiana  z  składa  się  więc  addytywnie  ze  zmian  cząstkowych,  gdy  najpierw 
przy  stałym  y,  x  zmienia  się  o  dx,  a  następnie  przy  stałym  x,  y  zmienia  się  o  dy.  Ozna¬ 
czając  te  cząstkowe  zmiany  symbolem  8  możemy  napisać  dz  =  ydx  i  oz  =  xdy  lub 


=  y 


(3) 


Wskaźnik  dolny  w  cząstkowych  ilorazach  różniczkowych  podaje,  która  z  wielkości  pozo¬ 
staje  stała.  Łącząc  równania  (2)  i  (3)  otrzymamy: 


dz  =  [^)/X  +  {jy)dy  ~  pdX+  ®dy  ^ 

Całkowita  zmiana  z  równa  jest  sumie  zmian  cząstkowych;  w  związku  z  tym  nazywamy 
dz  różniczką  zupełną.  Równanie  (4)  jest  ogólnie  słuszne  wówczas,  gdy  z  jest  funkcją 
stanu,  tzn.  gdy  przyrost  dz  można  jednoznacznie  wyrazić  przez  przyrosty  parametrów 


stanu  dx  i  dy,  przy  czym  współczynniki  p  = 


i  0  EE 


są  bądź  wielkościa¬ 


mi  stałymi,  bądź  też  funkcjami  parametrów  stanu. 

W  przypadku  tworzenia  drugich  pochodnych  względem  x  i  y,  porządek  różniczko¬ 
wania  jest  przemienny  (reguła  Schwarza): 


dy  dx 


łub 


Uwzględniając  równanie  (4)  otrzymujemy 


d2z  _  d2z 
dxdy  dydx 


(5) 


8p_=  BQ 

dy  dx 


(6) 
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Jest  to  warunek,  aby  z  było  funkcją  stanu,  a  więc  dz  było  różniczką  zupełną  i  przez  to 
wielkością  całkowalną. 

Najprostszą  ze  znanych  funkcji  stanu  jest  objętość  czystej  substancji  jednorodnej, 
jednoznacznie  wyznaczona  przez  temperaturę  i  ciśnienie.  W  przypadku  układów  wielo¬ 
składnikowych  dochodzą  jako  dalsze  parametry  stanu  n  —  ułamki  molowe  składników. 
Wyrażenie  V  =  f(p,  T)  dla  substancji  czystej  lub  V  =  f(p,  T,  nx  ,...,  nt)  dla  układów 
złożonych  nazywa  się  termicznym  równaniem  stanu.  Według  (4) 


dvĄ^idp+(w),dT 

(7) 

Dla  czystego  gazu 

doskonałego  słuszne  jest  w  szczególności  równanie: 

y_  nRT 

p 

(8) 

w  związku  z  czym 

dV  =  nR  dT  nR'f  dp 

P  P 2 

(9) 

dV  jest  różniczką  zupełną,  stąd  zgodnie  z  (6) 

8{nRfp)  _  8(  —  nRTjp2) 
dp  ~  ST 


b)  Cząstkowe  wielkości  molowe 

Właściwości,  których  wartość  liczbowa  zależy  od  ilości  danej  fazy,  nazywamy  właści¬ 
wościami  ekstensywnymi  (masa,  objętość,  energia  wewnętrzna,  entropia  itd.).  W  przy¬ 
padku  występowania  większej  liczby  faz  wartość  wielkości  ekstensywnej  dla  całego 
układu  otrzymuje  się  przez  sumowanie  jej  wartości  dla  poszczególnych  faz. 

Właściwości,  których  wartość  liczbowa  jest  niezależna  od  ilości  danej  fazy,  nazywamy 
właściwościami  intensywnymi.  Należą  do  nich  temperatura,  ciśnienie,  gęstość  itd. 

W  przypadku  tzw.  „doskonałych”  (ciekłych  lub  gazowych)  faz  wieloskładnikowych 
(rozdz.  II,  p.  4b)  niektóre  właściwości  ekstensywne  składników  również  zachowują  się 
addytywnie1*. 

Gdy  oznaczymy  przez  Vly  V2,  ...,  Vt  objętości  molowe  czystych  składników, 
wówczas  dla  całkowitej  objętości  mieszaniny  doskonałej  pod  jednakowym  ciśnieniem 
i  w  jednakowej  temperaturze  otrzymamy: 

k 

V  =  niViĄ-n2V2Jr  •••  ^  niV i  (łb) 

i 

Poza  tymi  przypadkami  szczególnymi  objętość  molowa  i  wszystkie  inne  właściwości 
ekstensywne  w  żadnym  przypadku  nie  zachowują  się  addytywnie.  (W  przypadku  np. 
rozpuszczenia  MgS04  w  wodzie  objętość  roztworu  będzie  przy  małych  stężeniach  mniej- 

ł)  Wyjątek  stanowi  entropia  i  wszystkie  zależne  od  niej  funkcje  stanu. 
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sza  nawet  od  objętości  samej  wody!).  Aby  i  w  tym  przypadku  otrzymać  na  całkowitą 
objętość  wyrażenie  odpowiadające  postacią  równaniu  (10),  należy  wprowadzić  pojęcie 
cząstkowej  objętości  molowej.  Przedstawiając  dV  jako  różniczkę  zupełną  zmiennej  liczby 
moli  nlfn2,  ...,«*,  przy  stałych/)  i  T,  otrzymamy: 


Pochodne  cząstkowe  (dV[dnj),  ( dVjdn2 )  ...  zależą  tylko  od  składu  mieszaniny,  a  nie  od 
jej  całkowitej  ilości.  Są  więc  wielkościami  intensywnymi.  Jeżeli  wyobrazimy  sobie 
mieszaninę  o  objętości  V,  którą  otrzymuje  się  dodając  składniki  w  nieskończenie  małych 
ilościach  w  taki  sposób,  aby  stosunek  liczby  moli  składników  był  zawsze  stały  i  równy 
stosunkowi  w  mieszaninie  końcowej,  to  wówczas  w  czasie  całego  procesu  mieszania 
pochodne  (dYtjdnj),  (dV2jdn2)  ...  nie  zmieniają  się.  Całkowanie  równania  (11)  daje: 


k 


Vi  nazywa  się  cząstkową  objętością  molową  substancji  i.  Przy  stałym  składzie  mieszaniny 
ma  ona  określoną  wartość  i  zmienia  ją  tylko  wówczas,  gdy  stosunek  liczby  moli  składni¬ 
ków  ulega  zmianie.  V i  można  więc  wyznaczyć  doświadczalnie,  mierząc  zmianę  objętości 
wywołaną  dodaniem  1  mola  substancji  i  do  tak  dużej  ilości  mieszaniny,  aby  przy  tym 
praktycznie  nie  uległy  zmianie  stężenia  wszystkich  jej  pozostałych  części  składowych. 


moL/IOOOg  h20 


Rys.  13.  Cząstkowe  objętości  molowe  NaCl  w  roztworze  wodnym 

Na  rys.  13  przedstawiono  zależność  cząstkowej  objętości  molowej  od  składu  mieszaniny  dwuskładni¬ 
kowej,  na  przykładzie  wodnego  roztworu  NaCl  w  25°C.  Objętość  molowa  stałej  soli  wyraża  się  stosunkiem 
ciężaru  cząsteczkowego  do  gęstości  i  wynosi  26,9  cm3. 

Jak  widać,  cząstkowa  objętość  molowa  w  roztworze  jest  znacznie  mniejsza  i  maleje  ze  wzrostem  roz¬ 
cieńczenia.  Ekstrapolowana  do  rozcieńczenia  nieskończenie  wielkiego  objętość  ta  wynosi  zaledwie  16,28  cm3. 
W  tym.  przypadku  odchylenie  objętości  od  addytywności  pochodzi  stąd,  że  wskutek  elektrostatycznego 
oddziaływania  między  jonami  i  dipolami  wody  następuje  ściślejsze  upakowanie  cząsteczek  wody  niż  to 
ma  miejsce  w  czystej  wodzie.  Zjawisko  to  określa  się  jako  elektrostrykcję  (por.  rozdz.  IV,  p.  2).  Po  do- 
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daniu  soli  do  roztworu  zawierającego  już  NaCl,  cząstkowa  objętość  molowa  będzie  większa  niż  w  roztworze 
silnie  rozcieńczonym,  ponieważ  cząsteczki  wody  były  już  poprzednio  gęściej  upakowane.  W  szczególnym 
przypadku  roztworów  rozcieńczonych  cząstkowe  wielkości  molowe  dla  rozpuszczalnika  dążą  asympto¬ 
tycznie,  w  miarę  zmniejszania  się  stężenia  substancji  rozpuszczanej,  do  odpowiednich  wielkości  dla  czystego 

rozpuszcz  alnika. 

Do  doświadczalnego  oznaczenia  cząstkowych  objętości  molowych  V{  potrzebne  są,  zazwyczaj  łatwo 
osiągalne  drogą  pomiaru,  pozorne  objętości  molowe  (fi .  W  przypadku  roztworu  dwuskładnikowego  {nx  moli 
rozpuszczalnika,  n2  moli  substancji  rozpuszczonej)  pozorną  objętość  molową  określa  wyrażenie 

<p2  = -  (14) 


Współzależność  między  <f2  i  V2  określimy  różniczkując  to  równanie  względem  n2: 

dcp2 


V2  —  <p2-\-n2 


8n , 


(15) 


Dla  zmiany  objętości  dV  przy  stałych  p  i  T,  zgodnie  z  regułami  różniczkowania, 
otrzymuje  się  z  równania  (12): 

dV  —  nidV\Ą-V\dnx-\-n2dV2~\~1^r2^2~\~  •••  ~\~‘^kdVk~\~^rk^k 


Po  podstawieniu  do  równania  (11)  tożsamości  ( dVjdrii )  =  Vi}  otrzymamy  ważną 
zależność,  znaną  jako  równanie  Gibbsa-Duhema 

k 

7iidV\-\-n2dV2~\~  •••  ~\~WkdVk  =  ^  tiidt^i  =  0  (16) 

'  i 

Analogiczny  sposób  wyprowadzenia  stosuje  się  do  dowolnej  właściwości  ekstensywnej  Z. 
W  związku  z  tym,  dla  stałego  ciśnienia  i  stałej  temperatury  równanie  Gibbsa-Duhema 
przybiera  postać  ogólną: 

k 

nldZl-\-n2dZ2Jr  ...  4 -nkdZk  =  nidZt  =  0  (17) 


gdzie  Za,Z2,  Z k —  są  cząstkowymi  wartościami  molowymi  wielkości  Z.  Wprowa¬ 

dzając  ułamki  mołowe 

(18) 

i  i  i 

można  przepisać  równanie  (17)  w  postaci 


xx  = 


nx 


fc 

I  nt 


x2  = 


2  ni 


Xk  — 


nk 


2 


Xi 


8Zt 


dxi 


x2- 


dZ, 


dx] 


4"  xk 


dZk_ 

dxt 


=  0 


(19) 


przy  czym  należy  podać,  któremu  ze  składników  mieszaniny  odpowiada  zmiana  xj. 
Dla  układów  dwuskładnikowych  otrzymuje  się  z  równania  (19) 


8ZX  8Z2 

X\  =  #2  ' 

CX\  ĆX\ 


(20) 


Zatem,  gdy  przedstawiamy  graficznie  zależność  Zx  i  Z2  od  x1}  nachylenia  krzywych 
muszą  mieć  stale  przeciwne  znaki,  có  oznacza,  że  Zx  i  Z2  zmieniają  się  w  przeciwnych 
kierunkach. 


5* 
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Cząstkowym  wielkościom  molowym  Zx  nie  można  nadać  właściwie  żadnego  fizycz¬ 
nego  sensu  —  są  one  wielkościami  czysto  rachunkowymi  (staje  się  to  oczywiste,  gdy 
dochodzimy  do  ujemnych  cząstkowych  objętości  molowych  —  a  objętości  ujemne 
nie  mają  sensu  fizycznego).  Z  zasady  wielkości  Z  i  różnią  się  od  Zn  gdyż  siły 
międzycząsteczkowe  w  roztworach  różnią  się  od  takich  sił  w  czystych  substancjach,  co  po¬ 
ciąga  za  sobą  różnicę  odpowiednich  wielkości  Zx.  Znaczenie  cząstkowych  wielkości 
molowych  polega  na  tym,  że  posługując  się  nimi  można  przedstawiać  jednoznacznie 
przemiany  stanu,  jako  funkcję  zmian  ułamków  molowych. 

Często  korzystnie  jest  odnosić  funkcje  stanu  do  jednego  mola  roztworu,  wprowadzając  w  ten  sposób 
średnie  molowe  funkcje  stanu : 

^  =  SXiZi  (21) 

Wyrażenie  to  otrzymujemy  dzieląc  równanie  (12)  przez  Zni  i  uwzględniając  równanie  (18).  Dla  układu 
dwuskładnikowego,  wobec  zależności  Z  —  (1  —x2)  Zx  J\~x2Z2,  mamy 

Ir ^  '  (22) 

Wprowadzając  to  do  równania  (21)  otrzymuje  się 


Rys.  14.  Związek  między  średnimi  i  cząstkowymi  wielkościami  molowymi  w  układzie  dwuskładnikowym 
za  pomocą  którego  można  również  wyznaczyć  cząstkowe  wielkości  molowe  z  doświadczalnie  oznaczonej 
zależności  średniej  molowej  funkcji  stanu  od  x2.  Nanosząc  na  wykres  zmierzoną  średnią  molową  wielkość 
Z  (np.  średnią  objętość  molową  V)  jako  funkcję  x2  (por.  rys.  14)  i  prowadząc  w  dowolnym  punkcie  P 
tej  krzywej  styczną  oraz  prostą  równoległą  do  osi  odciętych  otrzymuje  się:  dZjdx2  =  CE[EP,  a  zatem 
według  równania  (23)  CE  =  x2dZ/dx2  =  Z— Zj.  Ponieważ  AE  =  Z  w  punkcie  P,  wynika  stąd,  że  odcinek 
CA  wyznaczony  przez  styczną  na  osi  rzędnych,  określa  bezpośrednio  cząstkową  wielkość  molową  Zx 
w  roztworze  o  składzie  odpowiadającym  punktowi  P.  W  podobny  sposób  można  wykazać,  że  BD  =  Z2 

dla  tego  samego  punktu  P 


d  2.  ZASADY  TERMODYNAMIKI 

a)  I  zasada  termodynamiki 

Gdy  do  układu  zamkniętego  dostarczamy  pracę,  stwierdzamy  zazwyczaj,  że  nie 
można  jej  w  całości  przekształcić  w  jakąś  inną  postać  pracy.  Towarzyszą  temu  straty 
pewnej  części  pracy  i  równocześnie  zmiena  się  temperatura  układu.  Wyobraźmy  sobie 
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układ  ograniczony  ściankami  adiabatycznymi,  tzn.  takimi,  przez  które  nie  zachodzi 
proces  wyrównywania  się  temperatur  (doskonała  izolacja  cieplna).  Układowi  temu 
można  dostarczyć  energii  w  postaci  pracy,  co  spowoduje  przejście  układu  ze  stanu 
początkowego  (po,  T0 )  do  pewnego  stanu  końcowego  (p,  T ).  Nie  uwzględniamy  przy 
tym  zewnętrznej  energii  kinetycznej  i  potencjalnej  układu  jako  całości  (praca  ze¬ 
wnętrzna).  Okazuje  się,  że  do  tego  celu  niezbędna  jest  zawsze  jednakowa  ilość  pracy, 
obojętnie  jakiego  rodzaju  (elektrycznej,  mechanicznej  lub  pracy  zmiany  objętości). 
W  układach  adiabatycznych  praca  jest  więc  widocznie  równa  zmianie  funkcji  stanu 
układu  U ,  ponieważ  nie  zależy  od  drogi,  lecz  wyłącznie  od  stanu  wyjściowego  i  końco¬ 
wego.  Słuszne  jest  zatem  równanie: 

Uk—  Uw  =  AU  =  u4adiala.  (24) 

gdzie  U  nazywa  się  energią  wewnętrzną  układu. 

Wyobraźmy  sobie  teraz  zmianę  stanu  układu  zachodzącą  w  jakimś  innym,  niecałko¬ 
wicie  adiabatycznym  procesie.  Otrzymamy  wówczas: 

AU=Uk-Uwź  A  (25) 

Zgodnie  z  prawem  zachowania  energii,  musi  być  przy  tym  wymieniona  z  otoczeniem 
inna  postać  energii,  tzn. 

AU-A  =  Q  [  26) 

Q  określamy  jako  ciepło.  Q  jest  równe  różnicy  między  zmianą  energii  wewnętrznej 
układu  a  pracą  wymienioną  przez  układ  z  otoczeniem.  Suma  A-\-Q  nie  zależy  od  drogi 
przemiany  stanu.  Obydwa  jej  składniki  nie  są  jednak  funkcjami  stanu,  a  więc  zależą  od 
drogi.  Stosunek  AjQ  może  przyjmować  dowolne  wartości.  Przepisując  równanie  (26) 
dla  nieskończenie  małej  zmiany  stanu  otrzymamy^: 

dU  =  óA  +  dQ  (27) 

W  przypadku  czystych  substancji  jednorodnych  wymiana  pracy  między  układem  i  oto¬ 
czeniem  możliwa  jest  tylko  w  postaci  pracy  zmiany  objętości 

SA  =  —pdV  (28) 

Dla  izochorycznych  przemian  stanu  (dV  =  0)  otrzymuje  się  wprost 


(AU)y  =  Q  lub  (dU)y  =  dQ  (29) 

Natomiast  dla  izobarycznych  przemian  stanu (dp  —  0)  wynika  z  równania  (28) 

(AU)S  =  Q-p(Vk-V,) 

lub  w  innej  postaci 

Q  =  (Uk+pVk)-(Up+PVp)  =  Hk-Hp  =  (AH)P  lub  ÓQ  =  (dH)p  (30) 
Opisując  przemiany  izobaryczne  dogodnie  jest  posługiwać  się  funkcją  stanu 

H=TJ+pV  (31) 


1]  d  oznacza,  że  chodzi  tu  o  nieskończenie  małą  zmianę,  nie  będącą  jednak  różniczką  zupełną. 
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zwaną  entalpią.  Równania  (29)  i  (30)  pokazują  bezpośrednio,  że  wprowadzając  entalpię 
można  opisywać  przemiany  stanu  pod  stałym  ciśnieniem  równie  prosto  jak  przemiany 
stanu  w  stałej  objętości  za  pomocą  energii  wewnętrznej. 

Ciepła  molowe  Cv.  i  CVi  czystej  substancji  jednorodnej  można  zdefiniować  jako  ilości 
ciepła  niezbędne  do  ogrzania  1  mola  substancji  o  1°C,  w  stałej  objętości  lub  pod  stałym 
ciśnieniem: 


gdy  układ  składa  się  z  n  moli  substancji  i. 

Dla  zmiany  energii  lub  entalpii  całego  układu  przy  stałym  V  lub  p  otrzymamy  z  rów¬ 
nań  (32)  i  (33): 

(dU)v  =  nCv.dT  =  CvdT  (34) 

(dH)p  =  nCp.dT  =  CpdT  (35) 

Cv  i  Cp  określa  się  jako  pojemność  cieplną  układu  w  stałej  objętości  lub  pod  stałym  ciśnie¬ 
niem.  Cv  różni  się  od  Cp,  gdyż  przy  ogrzewaniu  pod  stałym  ciśnieniem  potrzebne  jest 
dodatkowe  ciepło  na  wykonanie  pracy  zmiany  objętości.  Zmianę  U  i  H  w  przedziale 
od  Tj  do  T2  otrzymuje  się  przez  całkowanie: 

t2 

(U2-Ul)y=  /  CydT  (36) 

Ti 

/  CtdT  (37) 

Ti 

Do  obliczenia  całek  niezbędna  jest  znajomość  zależności  Cp  i  Cv  od  temperatury. 
Związek  między  Cp  i  Cy  znajduje  się  następująco:  z  równań  (27)  i  (28)  mamy 


/ 8U \  ldU\ 

*  =  iU+pdV=  (W)vdT+  [W)TW+PdV 
Stąd  dla  pojemności  cieplnej  pod  stałym  ciśnieniem  wynika  zależność 


Ponieważ  według  równania  (34)  ( 8U/dT)y  =  Cy,  to  otrzymamy 


(38) 


<'■—[(£),« na. 

II  =  (8U/8V)t  nazywamy  „ciśnieniem  wewnętrznym”  rozpatrywanej  substancji.  Jest  ono  uwarunko¬ 
wane  siłami  oddziaływania  międzycząsteczkowego. 

W  sposób  zupełnie  analogiczny  można  z  równań  (27),  (28)  i  (31),  wychodząc  z  zależności 


*  -  arv*  -  ( w)/T+  {^)rdp-Vdp 


(40) 
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wyprowadzić  związek 


L  8p  ItJ  \  8T /j 


(41) 


e  =  ( 8Hldp)T  jest  tzw.  „izotermicznym  efektem  dławienia”.  Dla  gazów  doskonałych  77  =  0  i  e  =  0, 

TZjjR  ftiR 

a  następnie  zgodnie  z  równaniem  (8)  ( dV/dT)p  =  - - -  lub  {8pJ8T)y  = - .  Stąd  dla  gazów  doskonałych 

p  V 


Cp—Cy  =  niR  lub  Cp.  —  Cy.  =  R 


(42) 


b)  II  zasada  termodynamiki 

Wszystkie  zachodzące  w  przyrodzie  procesy  przebiegają  „samorzutnie”  w  kierunku 
równowagi  lub  w  kierunku  trwałego  stanu  danego  układu.  Gdy  proces  przebiega  w  stanie 
„prawdziwej  równowagi”  nazywamy  go  odwracalnym.  (Przykład:  rozszerzanie  się  gazu 
podlegającego  działaniu  ciśnienia  zewnętrznego,  zmieniającego  się  tak,  aby  stale  przy 
dp  0  było  ono  mniejsze  od  ciśnienia  gazu.)  W  przyrodzie  procesy  ściśle  odwracalne 
nie  zachodzą.  Już  mała  zmiana  warunków  (w  powyższym  przykładzie  trwałe  obniżenie 
lub  podwyższenie  ciśnienia  zewnętrznego  o  skończoną  wartość)  przekształca  proces 
odwracalny  w  nieodwracalny. 

Funkcja  stanu,  wskazująca,  czy  i  w  jakim  kierunku  przebiega  w  układzie  proces 
samorzutny,  mogłaby  służyć  jako  miara  trwałości  danego  układu.  Energia  wewnętrzna 
U  me  nadaje  się,  oczywiście,  do  tego  celu,  gdyż  istnieją  procesy,  w  których  U  nie  zmienia 
się  (rozprężanie  się  gazu  doskonałego  do  próżni),  w  których  JJ  rośnie  i  w  których  U 
maleje  (reakcja  chemiczna  o  endotermicznym  lub  egzotermicznym  cieple  reakcji). 
Również  stale  towarzysząca  procesom  utrata  pracy  przez  układ,  tzn.  częściowa  utrata 
zdolności  do  wykonania  pracy  mechanicznej,  lub  innej  jej  równoważnej,  jest  tylko 
w  procesach  izotermicznych  miarą  zmiany  trwałości  układu.  W  procesach  nieizotermicz- 
nych  maksymalna  uzyskiwana  praca  zależy  również  od  drogi  przemiany. 

Clausius  wprowadził  entropią  jako  miarę  trwałości  układu.  Entropia  jest  funkcją 
stanu.  Pojęcie  entropii  stanie  się  bardziej  zrozumiałe,  powiążemy  je  z  prawdopodobień¬ 
stwem  stanu  układu.  Jak  wskazuje  statystyka,  stan  maksymalnie  trwały  jest  stanem  naj¬ 
bardziej  prawdopodobnym,  który  każdy  układ  stara  się  osiągnąć.  Prawdopodobieństwo 
to  jest  tym  większe,  im  większa  jest  liczba  możliwych  położeń  części  składowych  układu 
(mikrostańów),  lub  inaczej  mówiąc,  im  większy  jest  stan  nieuporządkowania^pkladu1). 

Miarą  liczby  możliwych  położeń  jest  tzw.  „prawdopodobieństwo  termodynamiczne” 
Q,  które  jest  zawsze  liczbą  bardzo  dużą.  Boltzmann  wyprowadził  związek  między  entropią 
SiQ: 

S  =  Mn  Q  (43) 

gdzie  k  =  R/N  (stała  gazowa  podzielona  przez  liczbę  Avogadra).  Zgodnie  ze  stwier¬ 
dzeniem,  że  stan  najbardziej  trwały  ma  największą  wagę  statystyczną,  według  równania 

Liczba  możliwych  położeń,  np.  trzech  cząsteczek  w  trzech  określonych  punktach  przestrzeni, 
wynosi  6,  liczba  możliwych  położeń  trzech  cząsteczek  na  określonej  prostej  jest  jednowymiarowo  nie¬ 
skończona,  liczba  możliwych  położeń  cząsteczek  chaotycznie  rozmieszczonych  w  przestrzeni  jest  trój¬ 
wymiarowo  nieskończona;  najbardziej  prawdopodobny  jest  zatem  stan  rozmieszczenia  chaotycznego. 
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(43)  stanowi  temu  odpowiada  również  maksymalna  wartość  entropii.  Im  bardziej  układ 
jest  nieuporządkowany,  tym  większa  jest  jego  entropia  i  tym  trwalszy  jest  stan  tego 
układu. 

Procesy  samorzutne  prowadzą  do  wzrostu  trwałości ,  a  w  związku  z  tym  i  wzrostu 
entropii  układu  zamkniętego. 

Wyjaśnimy  to  na  kilku  prostych  przykładach:  Dla  mieszaniny  dwóch  gazów,  stanem  o  najwyższym 
stopniu  nieuporządkowania  i  największym  prawdopodobieństwie  jest  stan,  w  którym  cząsteczki  rozmiesz¬ 
czone  są  zupełnie  chaotycznie.  Dlatego  właśnie  stan  ten  jest  osiągany  samorzutnie,  gdy  dwa  czyste  gazy 
ulegają  wzajemnej  dyfuzji,  aż  do  osiągnięcia  całkowicie  równomiernego  rozmieszczenia  cząsteczek.  Od¬ 
powiedni  przyrost  entropii  jest  obliczoną  później  entropią  mieszania. 

Ciecz,  zawarta  w  naczyniu  Dewara,  tzn.  nie  wymieniająca  ciepła  z  otoczeniem  i  przechłodzona  poniżej 
temperatury  krzepnięcia,  krystalizuje  po  zaszczepieniu  dopóty,  dopóki  wywiązujące  się  ciepło  krystalizacji 
nie  ogrzeje  całego  układu  do  temperatury  topnienia.  Wówczas  osiąga  on  stan  równowagi  i  przemiana  się 
kończy.  W  stosunku  do  stanu  wyjściowego  równowaga  ta  będzie  stanem  bardziej  nieuporządkowanym1), 
a  w  związku  z  tym  o  większej  entropii.  Gdy,  przeciwnie,  przegrzeje  się  substancję  powyżej  temperatury 
topnienia,  przebiega  samorzutnie  proces  odwrotny.  Część  kryształów  topi  się  do  chwili,  gdy  odpływ  ciepła 
zużywanego  w  procesie  topnienia  nie  spowoduje  oziębienia  się  całego  układu  do  temperatury  topnienia. 
Zarówno  przechłodzona  ciecz,  jak  i  przegrzany  kryształ  mają  mniejszą  entropię  od  występującej  w  tempera¬ 
turze  pośredniej  mieszaniny  równowagowej  ciecz-ciało  stałe. 

Statystycznie  najprawdopodobniejszy  jest  ten  stan  układu,  w  którym  uwarunkowane  energią  kine¬ 
tyczną  cząsteczek  ciepło  rozkłada  się  równomiernie  na  całość  układu.  Odpowiada  temu  spostrzeżenie, 
że  jak  długo  w  układzie  występują  różnice  temperatur,  tak  długo  trwa  w  nim  stały,  samorzutny  proces 
wyrównywania  się  rozkładu  ciepła.  Proces  ten  jest  więc  zawsze  związany  ze  wzrostem  entropii  układu. 

Dla  gazów  doskonałych,  prawdopodobieństwa  termodynamiczne  Q  stanów  równo¬ 
wagowych  można  obliczyć  metodami  statystycznymi,  co  umożliwia  już  bezpośrednie 
obliczenie  odpowiednich  wartości  entropii  za  pomocą  równania  (43).  Również  niektóre 
zmiany  entropii,  np.  entropię  mieszania  roztworów  doskonałych,  można  wyznaczyć 
metodami  statystycznymi.  W  innych  przypadkach  jesteśmy  zmuszeni  obliczać  zmiany 
entropii  układu  za  pomocą  wyprowadzonego  poniżej  równania  Gibbsa-Helmholtza 
w  oparciu  o  pomiary  zmian  entalpii  lub  potencjału  termodynamicznego  (por.  rozdz.  II, 
p.  9a).  Jedynie  w  przypadku  przemian  odwracalnych  istnieje  w  zasadzie  możliwość 
wyznaczenia  zmiany  entropii  układu  na  podstawie  ilości  ciepła  wymienionego  odwracalnie 
przez  układ  z  otoczeniem.  Na  zmianę  entropii  rozpatrywanego  układu,  przy  odwracalnym 
przejściu  ze  stanu  początkowego  p  do  stanu  końcowego  k,  otrzymamy  wychodząc  z  od¬ 
wracalnego  cyklu  Carnota: 

fc 

AS  =  J  jpplwr'  (44) 

p 

Za  pomocą  tego  równania  można  np.  łatwo  obliczyć  zmniejszenie  entropii  towarzy¬ 
szące  przejściu  ciała  ze  stanu  ciekłego  w  stały.  Gdy  przemiana  ta,  w  której  odprowadzamy 

x)  Wydaje  się  co  najmniej  paradoksalne,  że  podczas  częściowej  krystalizacji  wzrasta  stopień  nie¬ 
uporządkowania,  chociaż  kryształ  jest  ciałetn  bardziej  uporządkowanym  niż  ciecz.  Należy  jednak  pamiętać, 
że  w  wyniku  tej  przemiany  wzrasta  temperatura  całego  układu.  Zwiększające  się  wskutek  wzrostu  tempera¬ 
tury  nieuporządkowanie  przeważa  przy  tym  nad  wzrostem  uporządkowania  wywołanym  częściową  krysta¬ 
lizacją. 
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z  układu  ciepło,  następuje  w  temperaturze  topnienia,  tzn.  w  stanie  „równowagi  trwałej” 
to,  zgodnie  z  podaną  już  definicją,  mamy  do  czynienia  z  odwracalnym  przebiegiem  prze¬ 
miany  w  stałej  temperaturze.  Ubytek  entropii  na  mol  substancji  będzie  więc  równy, 
zgodnie  z  równaniem  (44),  ilorazowi  ujemnego  molowego  ciepła  topnienia  przez  bez¬ 
względną  temperaturę  topnienia.  Stąd  też  wynika  wymiar  entropii  w  cal/deg.  Ponieważ 
chodzi  tu  o  przemianę  odwracalną,  to  kosztem  pobranego  ciepła  krystalizacji  entropia 
otoczenia  wzrasta  o  taką  samą  wartość  i  właśnie  dlatego  całkowita  zmiana  entropii 
(układu -p  otoczenia)  jest  w  przemianach  odwracalnych  ogólnie  równa  zeru. 

Jak  pokazano  poprzednio  na  przykładzie  przechłodzonej  cieczy,  gdy  krystalizacja 
odbywa  się  nieodwracalnie,  tzn.  nie  w  temperaturze  topnienia  i  nie  w  stanie  równowagi 
trwałej,  wówczas  rośnie  entropia  układu  bez  zmiany  entropii  otoczenia.  Oznacza  to, 
że  ogólnie  w  przemianach  nieodwracalnych  entropia  całkowita  stale  wzrasta. 

W  przemianach  nieodwracalnych,  również  ewentualnie  wymieniane  z  otoczeniem 
ciepło  podzielone  przez  T  nie  może  być  miarą  zmiany  entropii  układu.  Co  więcej,  jak 
wynika  również  z  wyżej  rozpatrywanego  przykładu,  zmiana  ta  jest  stale  większa  od 
6QIT.  Zamiast  równania  (44),  dla  przemian  nieodwracalnych  mamy  więc: 

fc 

AS>  jS-2^ r.  (45) 

P 

Równania  (44)  i  (45)  są  matematycznym  wyrazem  drugiej  zasady  termodynamiki,  którą 
można  sformułować  w  różny  sposób,  np.:  „we  wszystkich  procesach  nieodwracalnych 
całkowita  entropia  stale  wzrasta”  lub  „entropia  Wszechświata  dąży  do  maksimum” 
(Clausius). 

Ponieważ  S  jest  funkcją  stanu  i  dS  jest  w  związku  z  tym  różniczką  zupełną,  to  dla 
czystej  substancji  jednorodnej,  której  stan  jest  całkowicie  określony  przez  T  i  V  lub  p, 
będzie  spełniona  zależność: 


Podstawiając,  dla  określenia  związku  z  U  lub  H,  zamiast  6Q  wyrażenia  (38)  lub  (40) 
i  uwzględniając  równania  (34)  i  (35)  otrzymamy: 

dS  =T[(§)/T+(w)rdV+pdV\  =  ^  +  Y[(w)T+ĄdV  <+?> 

(48> 

Porównując  współczynniki  z  równania  (46)  uzyskamy  wyrażenia  na  pochodne  entropii 
względem  temperatury,  objętości  i  ciśnienia: 


(50) 
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Za  pomocą  reguły  Schwarza  [równ.  (5)]  można  łatwo  otrzymać  z  tych  równań  zależności : 


które  wyrażają  trudne  do  doświadczalnego  wyznaczenia  „ciśnienie  wewnętrzne”  oraz 
„izotermiczny  efekt  dławienia”  za  pomocą  wielkości  łatwo  mierzalnych.  Po  podsta¬ 
wieniu  ich  do  równania  (50)  uzyskuje  się: 


Stąd  otrzymuje  się  równania  na  dS 

CydT 


dS  = 


I3P\ 

\ST), 


dV; 


dS  =  ^- 


dp 


(53) 


łatwe  do  scałkowania,  jeżeli  tylko  znane  są  p,  V,  Cv  i  Cp  jako  funkcje  temperatury. 


3.  ENERGIA  SWOBODNA  I  POTENCJAŁ  TERMODYNAMICZNY; 
FUNDAMENTALNE  RÓWNANIA  G1BBSA-DUHEMA 

Skoro  w  przemianach  samorzutnych  entropia  stale  rośnie,  to  stan  o  najwyższej 
entropii  musi  odpowiadać  stanowi  równowagi  trwałej.  Jak  wykazano  w  poprzednim 
punkcie,  jest  to  słuszne  w  przypadku  całkowitej  entropii,  tzn.  w  układach  zamkniętych. 
Ponieważ  jednak  większości  procesów  chemicznych,  przebiegających  w  stałej  tempera¬ 
turze,  towarzyszy  wymiana  ciepła  z  otoczeniem  (układy  otwarte),  należało  ze  względów 
praktycznych  znaleźć  funkcję  stanu,  która  i  w  hym  przypadku  mogłaby  służyć  jako 
miara  trwałości  układu.  Dochodzi  się  do  niej  rozważając  przebieg  procesu  w  danej 
temperaturze,  w  kalorymetrze  o  tak  dużej  pojemności  cieplnej,  że  proces  przebiega 
w  praktyce  izoter micznie.  Można  wówczas  rozpatrywać  układ  badany  łącznie  z  kalory- 
metrem  jako  układ  zamknięty,  którego  entropia  całkowita  może  podczas  procesu  pozo¬ 
stawać  niezmieniona  (przebieg  odwracalny)  lub  wzrastać  (przebieg  nieodwracalny). 
Dla  dowolnego  przebiegu  jest  więc  słuszne  równanie 

<£SU.  =  dSM.  +  rfSt„.  =  dSM.  +  ^  o  (54) 

Ponieważ  wymiana  ciepła  z  kalorymetrem  przebiega  w  stałej  temperaturze  T,  tzn.  od¬ 
wracalnie,  <5<2kai.  równe  jest  zmianie  — dU  lub  —dH  układu,  w  zależności  od  tego, 
czy  przemiana  przebiega  izochorycznie  czy  izobarycznie.  W  związku  z  tym  z  równania  (54) 
wynika: 


dSM.  -  =  d  (s  -  Ł  0 


(55) 
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Teraz  we  wzorach  występują  już  tylko  wielkości  dotyczące  samego  rozpatrywanego 
układu.  Ponieważ  temperatura  jest  stała,  można  równania  pomnożyć  przez  T ,  skąd 
wynika,  że  ( TS—U )  lub  ( TS—H ),  analogicznie  do  całkowitej  entropii,  może  tylko 
wzrastać  w  samorzutnych  przemianach  izotermicznych.  Zazwyczaj  stosuje  się  wartości 
ujemne  i  definiuje  się  funkcje  stanu: 

energię  swobodną  F  =  U—TS  (56) 

potencjał  termodynamiczny  G  =  H—TS  (57) 

które  w  przemianach  samorzutnych  stale  maleją  i  w  stanie  równowagi  trwałej  osiągają 
wartość  minimalną.  Dla  T  —  0  energia  swobodna  i  potencjał  termodynamiczny  stają 
się  identyczne  odpowiednio  z  energią  wewnętrzną  lub  entalpią.  Korzystając  z  równań 
(27),  (28),  (31),  (56)  i  (57)  oraz  uwzględniając,  że  d(pV)  —  pdV -\-Vdp  i  d(TS)  = 
=  TdS-{-SdT,  można  przedstawić  nieskończenie  małe  zmiany  stanu  czystej  sub¬ 
stancji  jednorodnej  za  pomocą  następujących  równań: 


dU  =  -pdV+TdS 

(58) 

dH=Vdp  +  TdS 

(59) 

dF  =  —pdV—SdT 

(60) 

dG  =  Vdp~SdT 

(61) 

Określając  zależność  funkcji  termodynamicznych  od  składu  chemicznego,  należy 
każdą  fazę  układu  rozpatrywać  osobno  (ponieważ  np.  zmiana  energii  wewnętrznej 
układu  złożonego  z  wody  i  pary  wodnej  będzie  różna,  w  zależności  od  tego,  czy  w  równo¬ 
wagowej  temperaturze  i  pod  równowagowym  ciśnieniem  doprowadzimy  do  układu 
1  mol  H20  w  postaci  pary  czy  też  w  postaci  cieczy).  Zgodnie  z  podanym  w  p.  Ib  wzorem 
dla  wszystkich  właściwości  ekstensywnych,  ich  łączną  zmianę  otrzymuje  się  sumując 
zmiany  w  poszczególnych  fazach.  Niżej  podane  równania  są  słuszne  dla  pojedynczej 
fazy.  Wyrażając  U  jako  funkcję  zmiennych  charakterystycznych:  S,  V  i  liczby  moli  n, 
można  przedstawić  dU  w  postaci  równania: 


dU 


=  (|^)  dV+[^l)  <*S  +  (|^)  **,  +  ...  +  (—)  dn6  (62) 

\dV]s,n  \8S  fv,„  \dnifs,v,n2...nk  \dnkfs,v,n...nk_1 


Oznaczając  dla  zwięzłości 


i ui  —  {^Ujdn^s^y^  1...nk 


otrzymamy  uwzględniając  równanie  (58) 

k 

dU=  -pdY+TdS  +  ^/Uidni  (63) 

i 

Odpowiednie  wyrażenie  na  dH,  dF  i  dG,  przy  uwzględnieniu  równań  (59) — (61),  przy¬ 
bierają  postać: 
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k 


dH  =  Vdp+  TdS  +  flidni 

i 

(64) 

k 

dF  =  —pdV —SdT  +  pidni 

i 

(65) 

k 

dG  =  Vdp-SdT+  ^  ^dłli 

i 

gdzie  potencjał  chemiczny  zdefiniowany  jest  równaniem: 

(66) 

_/atA  ~[dH\  /&f\  18 

)ni)p,T,n1...nk  ^7) 

^i~\dniJs,V,n1...nk  \8niJs,p,n1...nk  \  8nt  Jv,T,n1...nk  \Ć 

Potencjał  chemiczny  jest  cząstkową  wielkością  molową.  Jego  przedstawienie  jako 
{dUjdni)s,p,„1...nk  lub  (8Hl8ni)s,v,n1...nk  jest  abstrakcyjne,  gdyż  zmiana  masy  fazy 
przy  stałej  entropii  nie  odpowiada  żadnej  prostej  przemianie  fizycznej.  Natomiast  m 
w  postaci  ( ’8Fldni)VtTtni  „„k  lub  {8Gj8ni)p>r,n1...nk  jest  bardzo  ważną  wielkością 
termodynamiczną,  która  odgrywa  rozstrzygającą  rolę  we  wszystkich  określeniach  stanu 
równowagi.  Potencjał  chemiczny  fj,t  jest  wielkością  intensywną,  w  sensie  określonym 
w  p.  Ib  tego  rozdziału  i  dlatego  poza  temperaturą  i  ciśnieniem  zależy  jedynie  od  składu 
fazy,  nie  zależy  natomiast  od  jej  masy.  Różniczki  zupełne  funkcji  stanu  można  przed¬ 
stawić  w  postaci  sumy  iloczynów  każdej  ze  zmiennych  ekstensywnych  (V,  S,  ni)  przez 
jedną  ze  zmiennych  intensywnych  (p,  T,  jui).  Każdy  z  tych  iloczynów  ma  wymiar 
energii. 

Równania  (63) — (66)  nazywa  się  fundamentalnymi  równaniami  Gibbsa.  Otrzymuje 
się  z  nich  bezpośrednio  znane  i  często  wykorzystywane  pochodne  funkcji  stanu 


Szczególne  znaczenie  ma  równanie  definiujące  potencjał  termodynamiczny  (57),  które, 
uwzględniając  równanie  (71),  można  przepisać  w  postaci 

hm(^L  (72) 

otrzymując  związek  między  entalpią  a  potencjałem  termodynamicznym.  Odpowiednio, 
dla  zmiany  stanu  słuszne  będzie  równanie 

AH=AG-T(f£8\  =  AG+TAS  (73) 

\  bl  ]p>n 
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Równania  (72)  i  (73)  można  łatwo  przekształcić  do  postaci 

B(G/T)p,a  H 

dT  T2 

dA(G/T)p>n  _  AH 
dT  T2 


(74) 

(75) 


Równania  (72) — (75)  stanowią  różne  postacie  znanego  równania  Gibbsa-HelmholtzaT 
Funkcję  ( GjT )  nazywa  się  także  funkcją  Plancka. 


4.  POTENCJAŁ  CHEMICZNY 

Zdefiniowany  równaniem  (67)  potencjał  chemiczny  fih  jak  już  wspomniano,  można 
poglądowo  określić  jako  cząstkową  molową  energię  swobodną  lub  cząstkowy  molowy 
potencjał  termodynamiczny  substancji  i  w  mieszaninie.  Samą  nazwę  można  wyjaśnić 
następująco:  na  to,  aby  w  układzie  zamkniętym  mogły  przebiegać  samorzutnie  prze¬ 
miany,  muszą  w  nim  występować  pewne  „różnice  potencjałów”,  tzn.  różnice  mających 
postać  energii  „parametrów  intensywności”.  Podobnie  jak  różnice  temperatury  wywołują 
przepływ  ciepła  lub  różnice  ciśnień  —  przepływ  cieczy,  tak  różnice  potencjałów  chemicz¬ 
nych  powodują  przejście  określonych  substancji  z  jednej  fazy  do  drugiej.  Jak  się  dalej 
przekonamy,  równość  potencjałów  chemicznych  jest  niezbędnym  warunkiem  współ¬ 
istnienia  wielu  faz  tej  samej  substancji. 


a)  Związki  z  innymi  cząstkowymi  wielkościami  molowymi 

Dla  stałego  ciśnienia  i  stałej  temperatury  równanie  (66)  przyjmuje  postać: 

(dG)PiT  =  /uldn1  +  fi2dn2+  ...  /ukdnk  (76) 

Za  pomocą  podanych  w  p.  Ib  tego  rozdziału  obszernych  rozważań  dotyczących  objętości 
otrzymuje  się  z  równania  (76)  analogicznie  do  (12) 

k 

G-gn,?,  (77) 

1 

Połączenie  równań  (76)  i  (77)  daje  równanie  Gibbsa-Duhema 

k 

ndni  =  0  (78) 

i 

Wszystkie  równania  wyprowadzone  dla  właściwości  ekstensywnych  danego  układu  są 
w  analogicznej  postaci  słuszne  również  dla  cząstkowych  wielkości  molowych.  Tak  np. 

Należy  zwrócić  uwagę  na  to,  że  n  musi  pozostać  stałe,  tzn.  skład  układu  nie  może  się  zmieniać  przy 
zmianie  temperatury.  Równań  (73) — (75)  nie  można  więc  bezpośrednio  zastosować  do  reakcji  chemicznych 
(por.  także  rozdz.  II,  p.  9a). 
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równaniom  (61),  (70)  i  (71)  odpowiadają  zależności 


dfc  ==  Vidp—SidT 

(79) 

IIHl)  =  v 
\*Ph 

(80) 

l  tyi  \  o 

\dT)p  Si 

(81) 

Zapisane  przy  użyciu  cząstkowych  wielkości  molowych  równania  (72)  i 
bierają  postać 

(74)  przy- 

(82) 

W  Hi 

8T  T2 

(83) 

Różniczkując  ponownie  równanie  (82)  względem  T  otrzymamy 

(m\  =c  -- t{ 

\dTlp-^~  \dT2)p 

(84) 

Między  ją  a  pozostałymi  cząstkowymi  wielkościami  molowymi  występują  więc  takie 
same  zależności  jak  między  samymi  funkcjami  stanu.  Można  je  wyprowadzić  z  tych 
ostatnich  przez  wielokrotne  różniczkowanie  względem  nx  i  jednej  z  pozostałych  zmien¬ 
nych  ( p ,  T),  przy  czym  należy  pamiętać  o  przemienności  różniczkowania. 


b)  Zależność  od  stężenia  w  mieszaninach  gazów 

Aby  ustalić  zależność  potencjału  chemicznego  substancji  i  od  składu  mieszaniny, 
tzn.  od  ułamka  molowego  xi}  wybierzmy  przypadek  najprostszy  —  doskonałą  mieszaninę 
gazową.  Poszukiwaną  wielkością  jest  zmiana  potencjału  termodynamicznego  układu 
w  wyniku  odwracalnego  wprowadzenia  do  układu  1  mola  czystego  składnika  i  pod 
stałym  ciśnieniem,  w  stałej  temperaturze  i  przy  stałym  składzie1)  mieszaniny,  tzn.  wiel¬ 
kość  ( dGjdni)PtT  jako  funkcja  xt. 

Oznaczmy  przez  m  potencjał  chemiczny  czystego  gazu  pod  ciśnieniem  p,  równym 
całkowitemu  ciśnieniu  mieszaniny.  W  celu  odwracalnego  wprowadzenia  gazu  "  do  mie¬ 
szaniny  należy  go  najpierw  rozprężyć  odwracalnie  i  izotermicznie  od  ciśnienia  p  do 
ciśnienia  cząstkowego  pi}  jakie  gaz  ma  w  mieszaninie,  a  następnie  wtłoczyć  go  przez 
przegrodę  przepuszczalną  dla  gazu  i  do  mieszaniny.  Prace  objętościowe  (zanik  czystego 
gazu  i  rozprężanie  się  mieszaniny)  znoszą  się  wzajemnie,  tak  że  całkowita  praca  przy 


Ponieważ  podczas  przemiany  ciśnienie  cząstkowe  gazu  i  nie  ulega  praktycznie  zmianie,  ilość  miesza¬ 
niny  musi  być  wystarczająco  duża  w  stosunku  do  ilości  dodawanego  czystego  gazu.  t 


4.  Potencjał  chemiczny 


79 


odwracalnym  i  izotermicznym  rozprężeniu  czystego  gazu  od  ciśnienia  początkowego  p 
do  końcowego  ciśnienia  pt  wynosi : 

P;  p,- 


J  Vdp=  j  ^—dp  —  RTln^- 


(85) 


Zgodnie  z  prawem  Daltona  ciśnienie  cząstkowe  składnika  doskonałej  mieszaniny  gazowej 

.  fliRT  .  £  tliRT  TTT  "|  ,  ,  .  ,  . 

równe  jest  pi  —  — y — i  p  = -  y  ■ —  .  Wynika  stąd,  zgodnie  z  równaniem  (18) 


pi_  fij 

P  ~  2  ni 


=  Xi 


(86) 


Na  potencjał  chemiczny  gazu  doskonałego  i  w  doskonałej  mieszaninie  gazowej  otrzy¬ 
mamy 

(87) 


Pi  —  /li+jRTln—  =  pi-\-RThiXi 

P 


Ponieważ  xt  <  1,  więc  również  tzn.  przy  przejściu  czystego  gazu  do 

mieszaniny  jego  potencjał  chemiczny  zawsze  maleje.  Podstawiając  p  =  1  atm,  otrzy¬ 
mamy 

Pt  =  'm+RTlnpi  (88) 

Wielkość  tzw.  potencjał  standardowy ,  zależy  tylko  od  temperatury. 

Aby  dla  gazów  rzeczywistych  uzyskać  zależność  analogiczną  co  do  postaci  z  równaniem  (88),  wpro- 

* 

wadza  się  zgodnie  z  Lewisem  zamiast  ciśnienia  p  pewne  skorygowane  ciśnienie  p,  nazywane  lotnością. 
Jest  ona  identyczna  z  ciśnieniem,  gdy  to  ostatnie  jest  tak  niewielkie,  że  gaz  osiąga  właściwości  gazu  dosko¬ 
nałego  : 


* 

lim  P— 
p->  o  P 


=  1 


(89) 


Stąd  otrzymuje  się  zamiast  równania  (88) 

IH  =  'Hi+RTki^i  (90) 

gdzie  pi  można  obliczyć  z  dobrym  przybliżeniem  z  molowej  objętości  gazu  rzeczywistego  według  wzoru 


RT  ln 


P 


-/(’ 


RT\ 

- )dp 

P  / 


(91) 


w  którym  zastępuje  się  cząstkową  objętość  molową  Vi  przez  molową  objętość  czystego  składnika  Vrzecz.; 
1fli  jest  tu  potencjałem  standardowym,  który  miałby  gaz,  gdyby  pod  ciśnieniem  1  atm  zachowywał  się  jak 
gaz  doskonały1). 

9  Należy  odróżniać  „stan  odniesienia”  od  „stanu  standardowego”  („stanu  podstawowego”).  Stanem 
odniesienia  dla  lotności  jest  taki  stan,  w  którym  lotność  jest  równa  mierzalnej  wartości  ciśnienia"cząstko- 
wego,  a  więc  w  tym  przypadku  stan  gazu  doskonałego.  Stan  standardowy  jest  obierany  zupełnie  dowolnie, 
w  związku  z  czym  nie  odpowiada  on  żadnemu  osiągalnemu  stanowi  układu.  Istotnie,  pod  ciśnieniem 
1  atm  i  w  dowolnej  temperaturze  większość  gazów  nie  będzie  wykazywać  właściwości  gazuj  doskonałego, 
tzn.  przyjęty  stan  standardowy  nie  da  się  w  zasadzie  osiągnąć.  Definiuje  się  go  pomimo  to  w  podany  sposób, 
ponieważ  uzyskuje  się  wtedy  taką  samą  postać  zależności  od  składu  jak  określona  równaniem  (84)  zależność 
dla  doskonałych  mieszanin  gazowych.  W  lotności  pi  zawarte  są  zatem  wszystkie  poprawki  na  pi ,  które 
należy  przyjąć  ze  względu  na  niedoskonałość  układu.  Stan  standardowy  wprowadza  się  więc  w  istocie 
ze  względów  praktycznych  w  celu  ułatwienia  obliczeń. 
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c)  Zależność  od  stężenia  w  fazach  skondensowanych 

Podczas  gdy  dla  mieszanin  gazowych  definiuje  się  jako  stan  standardowy  i  stan  od¬ 
niesienia  czysty  składnik  w  stanie  gazu  doskonałego  [równanie  (88)  i  (90)],  w  przypadku 
mieszanin  ciekłych  przyjmuje  się  jako  stan  standardowy  przeważnie  rzeczywisty  stan 
rozpatrywanego  czystego  składnika,  gdyż  właściwie  interesują  nas  tylko  te  zmiany  po¬ 
tencjału  chemicznego,  które  występują  przy  wprowadzeniu  czystej  substancji  do  ciekłej 
mieszaniny.  Ten  potencjał  standardowy  oznacza  się  również  symbolem  Zależy  on 
tylko  od  ciśnienia  i  temperatury. 

Jak  wskazuje  doświadczenie,  w  przypadku  mieszanin  ciekłych,  podobnie  jak  w  przy¬ 
padku  mieszanin  gazowych,  można  wyróżnić  mieszaniny  doskonale  i  niedoskonale.  Mie¬ 
szaniny  doskonałe  charakteryzują  się  tym,  że  energia  oddziaływania  dwóch  różnych 
cząsteczek  jest  równa  średniej  arytmetycznej  energii  oddziaływania  cząsteczek  jednako¬ 
wego  rodzaju: 

1 

■^POt ik  =  "2"  ~t~  ^potfcfc) 

W  tym  przypadku  potencjał  chemiczny  składnika  i  w  mieszaninie  można  zapisać  w  po¬ 
staci  analogicznej  do  równania  (87): 

=  fiiJrRT)nxi  (92) 

gdzie  Xi  oznacza  ułamek  molowy  w  ciekłej  mieszaninie. 

W  przypadku  niedoskonałych  mieszanin  ciekłych  stosuje  się  postępowanie  identyczne 
jak  w  przypadku  rzeczywistych  mieszanin  gazowych;  zachowuje  się  tu  postać  równania 
na  potencjał  chemiczny  w  mieszaninach  doskonałych,  a  na  miejsce  xt  wprowadza  się 
zmienną  zastępczą 

s  Xifi  (93) 

zwaną  aktywnością  składnika  i  w  mieszaninie.  Mnożnik  ft  nazywa  się  współczynnikiem 
aktywności.  Uwzględnia  on  wszystkie  odchylenia  od  stanu  doskonałości  i  z  reguły  musi 
być  wyznaczany  doświadczalnie.  Zdefiniowany  zależnością 

lim  fi  —  1  (93 a) 

Xi~>  1 

jest  on  funkcją  ciśnienia,  temperatury  i  składu  mieszaniny.  Stąd,  dla  potencjału  chemicz¬ 
nego  składnika  i  w  niedoskonałej  mieszaninie  ciekłej  (przy  danym  p  i  T)  otrzymamy: 

—  fii+RTlnat  =  RTlnXi-\-  RTlnfi  (94) 

Za  pomocą  wyprowadzonych  poprzednio  równań  (80)  i  (83)  otrzymuje  się  na  za¬ 
leżność  od  temperatury  i  ciśnienia  aktywności  lub  (ponieważ  xt  nie  zależy  od  T  i  p)  — 
współczynnika  aktywności : 
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Uwzględniając  równanie  Gibbsa-Duhema  (78)  otrzymuje  się  z  równania  (94)  na¬ 
stępujący  związek  między  aktywnościami  różnych  składników  mieszaniny 

y  Xid]nai  =  0  (97) 

Dla  mieszaniny  dwuskładnikowej  można  go  przepisać  w  postaci 

dlnai  =  —  -^dlna2  (98) 

lub  posługując  się  równaniem  (93) 

d\nxiJr  dh\fi  =  — —  d\nx2  — ~dlnf2  (99) 

Ponieważ  w  mieszaninach  dwuskładnikowych  Xi~\~x2  =  1  i  dx1-\-dx2  =  0,  równanie 
(99)  upraszcza  się  do  postaci 

dlnf1=  ~^d\nf2  (100) 

X\ 

Za  pomocą  tej  zależności  można  obliczyć  przez  całkowanie  (najdogodniej  graficzne) 
współczynnik  aktywności  jednego  składnika  ze  znanych  wartości  współczynników  aktyw¬ 
ności  innych  składników,  co  często  ma  duże  znaczenie  praktyczne.  Na  przykład  od¬ 
kładając  na  osi  rzędnych  wartości  log  f2  jako  funkcję-^  otrzymamy  krzywą;  powierzch- 

nia  pod  tą  krzywą,  między  dwoma  punktami  na  niej,  wyznacza  różnicę  log/J— log//' 

/ 

*2 

log  fr=~  f  ^dlogf2  (101) 

J 1  // 

*2 

Zdefiniowana  równaniem  (94)  aktywność  at  składnika  i  w  mieszaninie  jest  jako 
wielkość  pod  znakiem  logarytmu  —  bezwymiarowa,  podobnie  jak  ułamek  molowy. 
Wyrażenie  RT  ln at  —  p—Hi  określa  pracę  maksymalną,  którą  może  wykonać  układ, 
gdy  przy  stałym  p,  T  i  x  przeprowadzi  się  odwracalnie  1  mol  z  wybranego  stanu  standar¬ 
dowego  o  wartości  do  stanu  o  danej  wartości  Wynika  stąd,  że  at  jest  wielkością 
względną,  której  wartość  liczbowa  nie  zależy  od  wybranego  stanu  standardowego. 

Dotychczas  wybieraliśmy  jako  stan  standardowy  dla  faz  ciekłych  stan  rzeczywisty  — 
rozpatrywany  składnik  w  stanie  czystym.  Dla  roztworów,  w  których  ułamek  molowy 
„substancji  rozpuszczonej”  jest  bardzo  mały,  często  wybiera  się  ten  sam  stan  standar¬ 
dowy,  lecz  przypisuje  mu  się  takie  właściwości,  jakie  będzie  wykazywać  substancja 
rozpuszczona  w  „doskonałym  roztworze  rozcieńczonym”.  Innymi  słowy,  wykorzystuje 
się  jako  stan  odniesienia  roztwór  nieskończenie  rozcieńczony,  podobnie  jak  w  przypadku 
gazów  —  stan  rozcieńczonego  gazu  doskonałego.  Uzasadnia  się  to  następująco:  nawet, 
gdy  między  dwoma  składnikami  A  i  B  roztworu  występują  silne  oddziaływania  specy¬ 
ficzne,  mogą  powstawać  roztwory  w  przybliżeniu  doskonałe,  gdy  substancja  B  zostanie 
rozpuszczona  w  bardzo  dużej  ilości  rozpuszczalnika  A.  Solwatacja  cząsteczek  B  wywołuje 
w  takich  przypadkach  tworzenie  się  kompleksów  typu  BA„ ,  w  związku  z  czym  przy 
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wystarczająco  małym  stężeniu  cząsteczek  B  można  rozpatrywać  roztwór  jako  doskonałą 
mieszaninę  A  i  BA„ .  Stan  cząsteczek  B  różni  się  wówczas  znacznie  od  ich  stanu  w  czystej 
fazie  B,  lecz  pomimo  to  jest  w  znacznej  mierze  niezależny  od  stężenia,  tak  długo  jak 
długo  zachodzi  całkowita  solwatacja.  Ten  obszar  stężeń  nazywa  się  obszarem  rozcień¬ 
czonych  roztworów  doskonałych.  W  zależności  od  specyficznych  właściwości  substancji 
B  osiąga  się  go  przy  mniejszej  lub  większej  wartości  xB.  Jak  to  wykazał  szczegółowo 
Planck,  dla  rozcieńczonych  roztworów  doskonałych  słuszne  jest  również  równanie  (87) 
określające  zależność  potencjału  chemicznego  od  stężenia. 

We  wszystkich  przypadkach,  w  których  nie  są  spełniane  prawa  roztworów  doskona¬ 
łych,  tzn.  w  większości  przypadków  praktycznych,  równanie  (87)  i  wszystkie  wyprowa¬ 
dzone  z  niego  zależności  tracą  ważność.  Jeżeli  ze  względów  praktycznych  chcemy  je 
zachować,  musimy  zastąpić  w  nich  ułamki  molowe  xt  przez  aktywności  aiy  które  są 
jednak  tym  razem  normowane  przez  stan  standardowy  odpowiedniego  czystego  składnika 
o  właściwościach  rozcieńczonego  roztworu  doskonałego.  Oznaczając  odpowiedni  po¬ 
tencjał  standardowy  dla  odróżnienia  od  użytego  w  równaniu  (94)  przez  fii0,  a  odpowiedni 
współczynnik  aktywności  przez  fiQ ,  otrzymamy : 

Pi  =  mo+RTlnxifi0  (102) 

W  przeciwieństwie  do  fi  określonego  równaniem  (93a),  fiQ  jest  zdefiniowany  zależnością 

lim  fi0  —  1  (103) 

.Kj-5-0 

Stosunek 

(104)  | 

i 

jest  dla  danego  p  i  T  wielkością  stałą.  Potencjał  standardowy  fii0,  podobnie  jak  /i;, 
nie  zależy  od  stężenia,  lecz  w  przeciwieństwie  do  /ij  zależy  od  natury  rozpuszczalnika, 
ponieważ  stanem  odniesienia  jest  dla  niego  doskonały  roztwór  rozcieńczony.  Nie  odpo¬ 
wiada  on  żadnemu  osiągalnemu  stanowi  fizycznemu.  Mimo  to  jednak  stosuje  się  go,  j 
ponieważ  dla  roztworów  elektrolitów  można  bezpośrednio  obliczać  w  oparciu  o  teorię 
oddziaływań  międzyjonowych  współczynniki  aktywności  fi0  nie  wyznaczając  ich  do¬ 
świadczalnie.  Natomiast  w  przypadku  roztworów  nieelektrolitów  na  ogół  korzystniej 
jest  posługiwać  się  zdefiniowanymi  w  równaniach  (93)  i  (94)  potencjałami  standardo¬ 
wymi  i  współczynnikami  aktywności1  \  jeżeli  tylko  nie  chodzi  o  właściwości  roztworów 
zależne  od  stężenia  (por.  p.  7  tego  rozdziału). 

Równania  (95) — (101)  są  słuszne  również  dla  określonej  równaniem  (102)  aktywności 
lub  współczynnika  aktywności,  z  tym  że  należy  w  nich  oczywiście  zastąpić  rzeczywistą  j 
molową  objętość  Vt  i  entalpię  Ht  składnika  w  stanie  czystym  przez  odpowiednie  cząst-  | 
kowe  wielkości  molowe  dla  stężenia  zerowego.  Zależność  fiQ  od  p  i  T  określają  więc 
następujące  wzory: 

SlnfĄ  y-Yj  o 

dp  )T>X  RT 

Por.  M.  M  a  u  s  e  r,  G.  K  o  r  t  ii  m,  Z.  Naturforsch.  10a,  42  (1955). 


(105) 
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l’dlnfi0\  Hi-Hto 

\  8T  )PtX  RT2 


(106) 


Oznaczając  w  równaniu  (101)  ułamki  molowe  substancji  rozpuszczonej  i  rozpuszczalnika  symbolami 
odpowiednio  x2  i  Xi  oraz  przyjmując  zero  jako  dolną  granicę  (roztwór  granicznie  rozcieńczony),  otrzymamy 


x2 


zgodnie  z  definicją  f20  =  1  i  log/2o  =  0.  Oznacza  to,  że  krzywa  zależności  log/20  od  —zaczyna  się  w  po 


czątku  układu  współrzędnych.  Ponieważ  dla  czystego  rozpuszczalnika,  zgodnie  z  poprzednio  przyjętym 
określeniem  stanu  standardowego,  mamy  również  ft  =  1  i  log /i  =  0,  równanie  (101)  przekształca  się  w 


l°g/i  =  —  f  —  dlog  f2o  (107) 

x\ 

Powierzchnia  pod  krzywą,  zmierzona  od  początku  układu  współrzędnych,  określa  bezpośrednio  wartość 
,  x2 

— log /i  dla  każdej  wartości — .  Rysunek  15  przedstawia  takie  całkowanie  graficzne  na  przykładzie  roztworu 
xt 

•  #2  #2  • 

talu  (2)  w  rtęci  (1).  Zakreskowana  powierzchnia  między —  =  0  i  —  =  0,333  (co  odpowiada  x2  =  0,25) 

*1 

obejmuje  ok.  8  jednostek  powierzchni  o  wymiarach  0,1  X  0,1,  tak  że  log  fx  =  —0,08  lub  fx  =  0,83  dla 
x2  =  0,25  względnie  xx  —  0,75.  Współczynniki  aktywności /20  talu  uzyskano  tu  bezpośrednio  z  pomiarów 
SEM  (por.  rozdz.  V,  p.  5b). 


Rys.  15.  Graficzna  metoda  wyznaczania  współczynnika  aktywności  rozpuszczalnika  (Hg)  ze  znanych 
wartości  współczynnika  aktywności  substancji  rozpuszczonej  (Tl) 


W  wielu  przypadkach  można  łatwiej  wyznaczyć  doświadczalnie  współczynniki 
aktywności  rozpuszczalników.  Występuje  wówczas  problem  odwrotny  —  obliczenie 
współczynników  aktywności  substancji  rozpuszczonej  na  podstawie  znanych  wartości 
tego  współczynnika  dla  rozpuszczalnika.  Do  problemu  tego  wrócimy  jeszcze  w  rozdz.  V. 


d)  Racjonalne  i  praktyczne  współczynniki  aktywności 

Podczas  gdy  skład  mieszanin  najdogodniej  określa  się  przez  podanie  ułamków  molo¬ 
wych  poszczególnych  składników,  skład  roztworów  rozcieńczonych  wyrażamy  zazwyczaj 
nie  w  ułamkach  molowych,  lecz  za  pomocą  molarności  m  (mol/1000  g  rozpuszczalnika) 


6* 
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lub  stężenia  molowego  c  (mol/l).  Stężenie  roztworu  substancji  i  w  rozpuszczalniku  1 
określają  więc  wyrażenia: 


xt 


nt 


nii  = 


1000 

nxMx  ’ 


Ci  = 


rii  1 000 

V 


(108) 


gdzie  M  jest  ciężarem  cząsteczkowym,  a  V  całkowitą  objętością  w  cm3.  Z  ułamka  molo¬ 
wego  można  więc  obliczyć  molarność,  gdy  znamy  ciężary  cząsteczkowe;  do  przeliczenia 
Xi  na  stężenie  molowe  jest  ponadto  potrzebna  gęstość  roztworu  q:  * 


2«tMt 

Q  —  y 


(108a) 


4 


Z  tych  czterech  równań  można  wyznaczyć  współczynniki  przeliczeniowe  dla  różnych 
sposobów  wyrażania  stężeń.  Zestawiono  je  w  tabl.  4. 


Tablica  4 

Przeliczanie  różnych  jednostek  stężenia 


Xi 

mi 

Ci 

Xi  — 

Xi 

n.\Mi 

1000  2  ni 

2  nt  Mi 

1000 q2nt  Cl 

mi  = 

1000  2  m 
n1Ml  Xl 

mi 

2  m  Mi  r  . 
qniMi 

Ci  = 

looop  2  m 

VI  *i 

2  ni  Mi 

pnlMl 
„  m 

2  ^  Mi 

Ci 

W  roztworach  bardzo  rozcieńczonych  £  itiMi  =  nxMi  oraz  nt  £  nlf  a  więc 


/M.  ^ 


M1 

1000 


X(  ~ 


Mx 


1000  Q 


cr,  Ci  £  Qimi 


(109) 


Dla  roztworów  dwuskładnikowych  można  te  współczynniki  przeliczeniowe  wyrazić 
w  dogodniejszej  postaci  podanej  w  tabl.  4a. 


Tablica  4a 

Przeliczanie  różnych  jednostek  stężenia  dla  układów  dwuskładnikowych 


x2 

m2 

C2 

x2  = 

x2 

! 

Mxm2  1 

iWj  C2 

100  -\-M1m2 

1000 q-c2{M2-M1) 

m2  ~ 

1000x2 

nt% 

c21000 

Mx{  1  —  x2) 

£ 

N 

U 

1 

o 

o 

o 

Oj 

c2  — 

1000  x2q 

w2^1000 

c2 

M1+x2(M2~M1) 

1 000  -j-  m2  JM 2 
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Stosownie  do  podanych  różnych  sposobów  wyrażania  stężeń  roztworów  rozcień¬ 
czonych  wybiera  się  jako  stany  standardowe  normujące  aktywności  substancji  roz¬ 
puszczonych  takie  roztwory,  w  których  mt  =  1  lub  ą  =  1,  lecz  w  których  substancja 
rozpuszczona  ma  takie  same  właściwości  jak  w  rozcieńczonym  roztworze  doskonałym. 
Ten  ostatni  jest  więc  i  w  tym  przypadku  „stanem  odniesienia”.  Stąd  otrzymuje  się  na 
potencjał  chemiczny  zamiast  równania  (102) 

Pi  =  /</o(m)+i?21lną//0(ffl)  (110) 

Pi  =  PiQ{c)~\~RT\nCifiQęc)  (111) 

lim  /i0(m)  -  lim  fi0,c)  =  1  (112) 

Zdefiniowane  równaniem  (112)  współczynniki  aktywności  określa  się  często  jako  prak¬ 
tyczne  współczynniki  aktywności ,  w  przeciwieństwie  do  zdefiniowanych  równaniem  (103) 
racjonalnych  współczynników  aktywności.  Związek  między  trzema  współczynnikami 
aktywności /20,/20(m)  i  /20(c)  substancji  rozpuszczonej  2  w  roztworze  dwuskładniko¬ 
wym  określa  się  następująco:  różnica  potencjałów  chemicznych  w  dwóch  roztworach 
o  stężeniach  x2,  m2,  c2  i  x2,  tn2,  c2  nie  zależy  od  wybranego  stanu  standardowego 


Pa-fĄ  =  RT\n^%-  =  RTl  n-^0(w)  =  RT\n-}^{c) 

X2f2Q  ^2/20(m)  *2/20(C) 

Wybierając  na  tyle  małe  stężenie  x2,  m2,  c2,  że  w  każdym  przypadku  współczynniki 
aktywności  będą  równe  1,  otrzymamy 

^2/20  _  m2f20(m)  _  *2/20(0) 


X2 


m; 


(113) 


Dla  roztworów  bardzo  rozcieńczonych  otrzymamy  następnie  zgodnie  z  równaniem  (109) 


,  nt2  Mi  c2  Mi 

X2  =  Tóoo“ =  1000^ 

Z  równań  (113),  (114)  oraz  tabl.  4  otrzymuje  się  ostatecznie 


/20  — /20(m)(l  +0,001  Ml  tn2)  — /20(c) 


g— 0,001^2— Ml) 

Qi 


(114) 


(115) 


Jak  widać,  dla  roztworów  wystarczająco  rozcieńczonych  (np.  m2  =  c2  <  0,1)  będzie 
spełniona  przybliżona  zależność: 

/20  =  f 20  (jm)  =  fl0(c)  (116) 

Przy  wystarczająco  małych  stężeniach  można  przyjąć,  że  wszystkie  trzy  współczynniki 
aktywności  są  sobie  równe ;  w  przypadku  ogólnym  związany  z  tym  błąd  nie  przewyższa 
dokładności  zwykłych  metod  oznaczania  wartości  /.  Często  więc  opuszczamy  zupełnie 
wskaźniki  przy  /  i  uwzględniamy  zależności  (115)  tylko  wtedy,  gdy  stężenie  nie  jest 
dostatecznie  małe.  Za  pomocą  analogicznych  przekształceń  otrzymuje  się  zależności: 
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j.  j.  q— 0,001^2M2 

J20(m)  — /20(c)  ~ 

Ł:  1 

lub 

fzO{c)  ==J^O(m)(l  +0,001?«2iW2)-^- 


(117) 


stosowane  często  do  przeliczania  wartości  /20(m)  na  /20(C)  i  odwrotnie. 

Współczynnik /i0(m)  zależy  od  ciśnienia  i  temperatury  w  taki  sam  sposób  jak 
stąd  zależność  tę  można  przedstawić  za  pomocą  równań  (105)  i  (106).  Ponieważ  jednak 
ze  zmianą  temperatury  zmienia  się  objętość  roztworu,  a  więc  i  stężenie  molowe  c,  zmiana 
ta  musi  być  uwzględniona  w  wyrażeniu  na  współczynnik  temperaturowy  /2o(C)  •  Z  rów¬ 
nania  (117)  zamiast  zależności  (106)  otrzymuje  się  wówczas 


/  31n/i0(C)  \ 

Hi-Hi0  , 

l  8\h(qiIq)  \ 

l  bt  )PtX 

RT2  ^ 

\  ST  1 

(118) 


5.  EFEKTY  MIESZANIA 


Równania  (87)  i  (92)  definiują  roztwory  doskonale.  Stąd  otrzymuje  się  zgodnie  z  rów¬ 
naniem  (77)  na  potencjał  termodynamiczny  roztworu  wyrażenie : 


nifii  =  J?  mfirhRT ^  nt\nxi 

a  dla  potencjału  termodynamicznego  mola  roztworu,  według  równania  (21) 

G, 


(119) 

(120) 


Gia  =  ■  =  ^  Xi[LrJrRT  Xi\nXi 

Ponieważ  wyrażenie  ^ntUt  określa  potencjał  termodynamiczny  składników  przed  zmie¬ 
szaniem,  to  na  potencjał  termodynamiczny  mieszania  na  mol  roztworu  otrzymamy 

AGia  =RT  ^Xilnxi  (121) 

z  równań  (81)  i  (92)  wynika  wyrażenie  na  różniczkową  entropią  mieszania : 

St-Si  3  ASt  ia  =  ~R\nXi  (122) 

a  z  równań  (71)  i  (121)  wyrażenie  na  entropią  mieszania  na  mol  roztworu 

ASid  = —R  Xi\nxi  (123) 

Ponieważ  mamy  stale  xt  <  1,  w  (nieodwracalnym)  procesie  mieszania  entropia  zawsze 
wzrasta.  Z  równań  (83)  i  (92)  wynika 


Hi 

rp2 


Hi 

rp2 


stąd 


Hi —Hi  3  AHua  =  0 


(124) 
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A  Hi  nazywamy  różniczkowym  ciepłem  mieszania.  Podobnie,  z  równań  (72),  (121) 
i  (123)  wynika  na  entalpię  mieszania  na  mol  roztworu  wyrażenie 

AHi&  =  0  (125) 

AH  nazywa  się  również  całkowitym  ciepłem  mieszania.  W  roztworach  doskonałych 
procesowi  mieszania  nie  towarzyszą  więc  żadne  efekty  cieplne.  Podobnie,  jak  wykazaliśmy 
w  p.  Ib  tego  rozdziału,  zachowana  jest  addytywność  objętości,  stąd: 

AVi&  =  0;  AVi  =  0  (126) 

co  można  także  wyprowadzić  bezpośrednio  z  równań  (80)  i  (92).  Takie  same  zależności 
będą  spełnione  w  przypadku  zdefiniowanych  w  p.  4b  tego  rozdziału  doskonałych  roz¬ 
tworów  rozcieńczonych,  dla  których  należy  podstawić  do  wzorów  zamiast  Si}  Hi}  V{ 
odpowiednie  wielkości  dla  substancji  rozpuszczonej  w  stanie  standardowym — •  Si0, 

Hi0,  ViQ. 

W  roztworach  rzeczywistych  występują  dodatkowe  efekty  mieszania,  wywołane 
zmianami  oddziaływania  międzycząsteczkowego,  znajdującymi  swój  wyraz  w  zależności 
współczynników  aktywności  od  stężenia.  Do  określonego  równaniem  (121)  AGiA  do¬ 
chodzi  wówczas,  zgodnie  z  równaniem  (94),  nadmiarowy  potencjał  termodynamiczny 
mieszania : 

AGE  s  AG-AGit  =  RT £  Xi\n fi  (127) 

oznaczany  górnym  wskaźnikiem  E  (niemieckie  „excess-Wert”).  Zgodnie  z  równaniem 
(71),  otrzymamy  odpowiednio  na  nadmiarową  entropię  mieszania  mola  roztworu 

--^^-  =  ASEsAS-AŚ,<1^-R^xMft-RT^xl8f^-  (128) 
oraz  według  równania  (72)  na  całkowite  ciepło  mieszania 

AH=  -T2  =  -RT2^Xl (129) 


Podobnie,  na  nadmiarową  różniczkową  entropię  mieszania,  z  wyrażenia 


otrzymamy 


Apf  RTlnfi 


ó{Ayf) 


8T 


-  =  ASf  =  ASi—ASa 


id 


-R\nf-RT 


5  ln  fi 

~dT~ 


(130) 


a  na  różniczkowe  ciepło  mieszania: 


AHi  =  - T 2 


3(Atf/T) 

dT 


-RT2 


8  ln, fi 
dT 


(131) 


Całkowite  ciepła  mieszania  można  bezpośrednio  mierzyć  kalorymetrycznie1  \  a  stąd 
określić  różniczkowe  ciepło  mieszania  metodą  opisaną  w  p.  2a  tego  rozdziału.  Gdy 
w  układzie  dwuskładnikowym  składnik  1  (rozpuszczalnik)  występuje  w  znacznym 


Por.  np. :  G.  K  o  r  t  ii  m,  G.  Dreesen,  H.  J.  F  r  e  i  e  r,  Z.  Naturforsch,  8a,  546  (1953). 


88 


II.  Podstawy  termodynamiki 


nadmiarze  w  stosunku  do  substancji  rozpuszczonej  —  składnika  2,  wówczas  wielkość 
Hl—Hl  =  AH1  nazywamy  różniczkowym  ciepłem  rozcieńczania,  a  H2—H2  =  AH2  — 
różniczkowym  ciepłem  rozpuszczania.  Obie  wielkości  można  wyznaczyć  z  tego  samego 
wykresu,  przedstawiając  graficznie  zależność  ciepła  mieszania  na  1  mol  substancji  roz¬ 
puszczonej  AHjn2  od  stosunku  nljn2. 

Z  zależności 


—  =  ^-(Ht-H1)+(H2-H2)  (132) 

71 2  712 

wynika,  że  nachylenie  krzywej  w  każdym  jej  punkcie  określa  wartość  różniczkowego 
ciepła  rozcieńczania  AHU  a  współrzędna  punktu  przecięcia  stycznej  z  osią  rzędnych 
wyznacza  odpowiednią  wartość  ciepła  rozpuszczania  AH2.  Rysunek  16  ilustruje  to  na 
przykładzie  układu  H20(1) — KJ(2)  w  25°C.  - 
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Rys.  16.  Wyznaczanie  metodą  graficzną  różniczkowych  ciepeł  rozpuszczania  i  rozcieńczania  w  układzie 

H20(1)  — KJ(2)  w  temp.  25°C 


Krzywa  zaczyna  się  przy  najmniejszej  możliwej  wartości  n/n2  ~  6,20  odpowiadającej  roztworowi 
nasyconemu.  Styczna  w  dowolnie  wybranym  punkcie  krzywej  o  odciętej  n/n2  =  27,8  odpowiadającej 
roztworowi  2  m,  przecina  oś  rzędnych  przy  3950  cal;  jest  to  więc  różniczkowe  ciepło  rozpuszczania  KJ 


w  jego  2  m  roztworze.  Nachylenie  stycznej 


4450-3950 


27,8 


18  cal/mol  wyznacza  odpowiednie  różnicz¬ 


kowe  ciepło  rozcieńczania.  W  bardzo  dużych  rozcieńczeniach  krzywa  dąży  do  wartości  granicznej,  zwanej 
pierwszym  ciepłem  rozpuszczania  (H20—H2).  Wówczas  nachylenie  stycznej,  a  przez  to  i  AH1 ,  jest  równe 
zeru,  podczas  gdy  AH2  osiąga  największą  wartość,  równą  pierwszemu  ciepłu  rozpuszczania;  odpowiada 
ono  efektowi  cieplnemu  rozpuszczania  1  mola  substancji  2,  gdy  powstający  roztwór  jest  nieskończenie 
rozcieńczony. 


Określoną  równaniem  (132)  wielkość  AH/n2  nazywa  się  również  całkowitym  ciepłem 
rozpuszczania.  Gdy  rozcieńczymy  roztwór  dwuskładnikowy  o  stężeniu  x2  do  roz¬ 
cieńczenia  nieskończenie  wielkiego,  towarzyszące  temu  całkowite  ciepło  rozcieńczania 
0(x2)  jest  równe  różnicy  entalpii  roztworu  nieskończenie  rozcieńczonego  i  entalpii 
roztworu  wyjściowego  oraz  dodanego  rozpuszczalnika,  tzn.  jest  równe  różnicy  między 
pierwszym  i  całkowitym  ciepłem  rozpuszczania: 

1>u2)  =  -  AŁ  =  (Hx-H2)  -Hl)  (132a) 

/Z2 
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W  praktyce  mierzy  się  tzw.  pośrednie  ciepło  rozcieńczania ,  występujące  przy  rozcieńcza¬ 
niu  roztworu  o  stężeniu  x2  do  stężenia  x'2.  Można  je  interpretować  jako  różnicę  dwóch 
całkowitych  ciepeł  rozcieńczania.  Przez  ekstrapolację  wartości  zmierzonych  dla  różnych 
x  można  również  wyznaczyć  całkowite  ciepło  rozcieńczania1^ 

Pojemność  cieplna  jednorodnej  mieszaniny  pod  stałym  ciśnieniem,  zgodnie  z  równa¬ 
niem  (35)  i  zależnością  H  —  jjjniHi,  dana  jest  wzorem 

Z  zależności 

d2H  _  d2H 
dnidT  8T  dni 

wynika 

8HĄ  =  IdCĄ  c 

dT}p,n  \  dnt  JT,p,nv..  nk  pi 

a  stąd 

k 

CP==SfliCpi  (135) 

I 

W  tym  przypadku  w  przeciwieństwie  do  Cp.  —  ciepła  molowego  czystej  substancji 
rozumiemy  Cp.  jako  cząstkowe  ciepło  molowe  składnika  i  w  mieszaninie. 


Rys.  17.  Pojemność  cieplna  i  cząstkowe  ciepła  molowe  w  układzie  1000gH20+«2  moli  NaCl  jako  funkcja 

molarności  roztworu  NaCl 


W  praktyce,  zamiast  cząstkowych  wielkości  molowych  używa  się  często  pozornych 
* 

ciepeł  molowych  Cp.,  które,  podobnie  jak  pozorne  objętości  (por.  p.  Ib  tego  rozdziału) 
definiuje  się  wzorem: 

Cp  —  n\Cpl-\-n2Cpl  (136) 

15  Por.  np. :  E.  Lange,  H.  S  t  r  e  e  c  k,  Z.  physik.  Chem.  (A)  152,  9  (1930). 
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Związek  między  Cp2  1  CP2  ma  postać  analogiczną  do  równania  (15) 

-«*+*-§-■  (137) 

Cząstkowe  ciepła  molowe  można  również  wyznaczyć  (w  sposób  analogiczny  do  opisanego  w  p.  5 
dla  różniczkowych  ciepeł  mieszania),  odkładając  na  wykresie  zmierzone  pojemności  cieplne  układu,  przy 
stałym  nx  i  zmieniającym  się  n2,  jako  funkcję  n2.  W  każdym  punkcie  krzywej  jej  nachylenie  wyznacza, 
zgodnie  z  zależnością  Cp  =  nxCPl+n2  Cp2>  odpowiednie  CP2‘,  wykorzystując  je  można  następnie  obliczyć 
CPl.  Na  rys.  17  przedstawiono  zależność  całkowitej  pojemności  cieplnej  Cp  oraz  CPh  q  i  CpNllCl  od  stę¬ 
żenia  molowego  NaCl,  w  układzie  H20— NaCl.  Jak  widać,  cząstkowe  ciepło  molowe  rozpuszczonej  soli 
silnie  zależy  od  stężenia.  Ujemne  wartości  dla  roztworów  rozcieńczonych  wskazują  i  w  tym  przypadku, 
że  cząstkowym  wielkościom  molowym  nie  można  przypisać  żadnego  sensu  fizycznego. 

Wzór  określający  zależność  różniczkowego  ciepła  mieszania  lub  rozpuszczania  od  tem¬ 
peratury  otrzymuje  się  z  równań  (134)  i  (35) 

^  =  C,-CPt  (138) 


Zależność  całkowitego  ciepła  rozpuszczania  od  temperatury  wynika  z  równania  (132) 


1  8AH  nx  n  ^  nt  ^  ^ 

n2  8T  ~  n2  n2 


(139) 


Uwzględniając  Cp  =  n1CPlJrnzCP2  oraz  równanie  (136)  można  przekształcić  równanie 
(139)  do  postaci 


1  8AH 
n2  8T 


(140) 


$  i 

gdzie  CP2  jest  łatwym  do  wyznaczenia  pozornym  ciepłem  molowym  substancji  rozpusz¬ 
czonej. 


6.  OGÓLNE  WARUNKI  RÓWNOWAGI 


Jak  już  powiedzieliśmy,  samorzutne  przemiany  zachodzą  w  układzie  tylko  wtedy, 
gdy  nie  znajduje  się  on  w  stanie  równowagi,  podczas  gdy  przemiany  odwracalne  są 
możliwe  tylko  w  stanie  równowagi  trwałej.  Jeżeli  dla  nieskończenie  małej  przemiany 


spełnione  jest  równanie  (44):  dS 


T 


jest  to  wystarczającym  warunkiem  równowagi 


w  układzie.  Wychodząc  z  tego  stwierdzenia  można  określić  warunki  równowagi  bardziej 
użyteczne  do  celów  praktycznych. 

Rozpatrzmy  izotermiczną  przemianę  stanu  ( dT  —  0).  Z  równań  (44)  lub  (45)  wynika 


d(TS)  =  6Q  przy  przebiegu  odwracalnym1 
d(TS)  >  d Q  przy  przebiegu  samorzutnym 


(141) 


Zgodnie  z  pierwszą  zasadą  termodynamiki  i  równaniem  definicyjnym  (56)  słuszna 
jest  zależność: 


dQ  =  dU-dA  =  dF-d(TS)-dA 
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Podstawiając  to  do  równania  (141)  otrzymamy  dla  przemian  izotermicznych 
(dF)T  =  SA  przy  przebiegu  odwracalnymi 
m  T  <  SA  przy  przebiegu  samorzutnym] 


(142) 


Gdy  w  rozpatrywanym  układzie  nie  zachodzą  reakcje  chemiczne,  tak  że  SA  =  —pdV 
i  gdy  ponadto  przemiana  przebiega  izochorycznie  (dV  =  0),  z  równania  (142)  wynika 
dla  przemian  izoterm  iczno-izochorycznych 


(dF)v>  T  =  0  przy  przebiegu  odwracalnym 
{dF)v,  T  <  0  przy  przebiegu  samorzutnym 


(143) 


Analogiczne  rozważanie,  przyjmując  jako  punkt  wyjścia  równania  (57)  i  (31),  prowadzi 
dla  przemian  izotermiczno-izobarycznych  do  zależności: 

(dG)P!T  —  0  przy  przebiegu  odwracalnym 
(dG)p,  T  <  0  przy  przebiegu  samorzutnym 
Ponieważ  we  wspomnianych  przemianach  zgodnie  z  równaniami  (65)  i  (66)  dF  —  dG  = 


=  Spidni,  to  warunek  równowagi  przybiera  postać 

k 

dfii  =  0 
i 

skąd,  przy  uwzględnieniu  równań  (63)  i  (64),  wynika  również 

(dU)v,s=  0;  (dH)PtS  —  0  (145) 

Praktycznie  ważne  są  jednak  tylko  warunki  równowagi  {dF)v,T  =  0  i  ( dG)PtT  =  0. 
W  stanie  równowagi  funkcje  F  i  G  muszą  posiadać  wartość  ekstremalną.  Ponieważ  stany 
sąsiadujące,  skończenie  różniące  się  od  stanu  równowagi,  można  osiągnąć  tylko  przez 
wkład  pracy  z  zewnątrz,  tą  ekstremalną  wartością  musi  być  minimum;  funkcje  stanu 
F  i  G  są  więc  odpowiednikami  energii  potencjalnej  w  mechanice,  z  czego  też  można 
wyprowadzić  określenie  G  jako  „potencjału  termodynamicznego”.  Znaczenie  warunków 
równowagi  (143)  i  (144)  polega  na  tym,  że  za  ich  pomocą  można  opisywać  ^rozmaite 
stany  równowagi  bez  potrzeby  stosowania  nowych  zasad. 

W  układzie  złożonym  z  wielu  faz  (faza  I,  faza  II  itd.)  warunek  równowagi  ma  postać: 

fAdn)  +  V  pfdnY  +  ...  =  0  (146) 

i  i 


Przy  przejściu  dnt  moli  substancji  i  z  fazy  I  do  fazy  II  mamy  dn }  =  —dn j1.  Ponieważ 
wszystkie  n,  poza  n \  i  nY,  pozostają  stałe,  z  równania  (146)  wynika  następujący  warunek 
„równowagi  fazowej”: 


lub 


fiidrĄ—pYdn]  =  0 


[Ą  =  [Ą1 


(147) 

Uzyskaliśmy  ważny  wynik :  w  stanie  równowagi  fazowej  potencjał  chemiczny  każdego 
ze  składników  we  wszystkich  fazach  musi  mieć  jednakową  wartość. 

Dalszym,  w  wielu  przypadkach  interesującym  zagadnieniem  jest  przesunięcie  rów¬ 
nowagi  między  dwiema  fazami,  następujące  wówczas,  gdy,  wychodząc  z  określonego 
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stanu  równowagi,  zmienimy  niezależne  zmienne  p  i  T.  Przy  tego  rodzaju  zmianach 
potencjał  chemiczny  / it ,  który  jest  funkcją  ciśnienia  i  temperatury,  musi  również  się 
zmieniać  i  dla  każdej  fazy  słuszne  będzie  równanie 

d^(^)TdpĄ^r\dT  <148> 

Warunek  zachowania  równowagi  między  obu  fazami,  a  więc  współistnienia  tych  faz, 
dany  jest  wynikającą  w  sposób  oczywisty  z  równania  (147)  zależnością 

cip]  =  dp}1  (149) 

gdyż  tylko  przy  zachowaniu  tego  warunku  równanie  (147)  pozostanie  spełnione.  Rów¬ 
nanie  (149)  jest  ogólnie  słuszne  również  w  przypadku  tzw.  „przemian  w  stanie  równo¬ 
wagi  trwałej”;  określa  się  je  często  jako  „równanie  współistnienia”  obu  faz. 


Dla  równowagi  dwóch  faz  substancji  czystej,  zgodnie  z  równaniami  (148)  i  (149),  słuszna  jest  za¬ 


leżność  : 


(150) 


Uwzględniając  równanie  (80)  i  (81)  otrzymamy 

(Sj1—  S))dT  =  (vV-V})dp  (151) 

lub 

dp„  AS 
~dT~~AV 


gdzie  pn  oznacza  ciśnienie  w  stanie  nasycenia  lub  w  stanie  równowagi. 

AS  jest  zmianą  entropii,  A  V  zaś  —  zmianą  objętości  przy  przejściu  jednego  mola  substancji  i  z  fazy 
I  do  fazy  II,  pod  stałym  ciśnieniem  równowagowym  i  w  stałej  temperaturze.  Według  równania  (59)  można 
napisać: 


AH  H?-H\ 
T  "  T 


(152) 


AS  i  AH  oznaczają  odpowiednio  molową  entropię  topnienia  i  molowe  ciepło  topnienia,  entropię  parowania 
i  ciepło  parowania,  entropię  subłimacji  i  ciepło  subłimacji,  entropię  przemiany  i  ciepło  przemiany  pod  stałym 
ciśnieniem,  w  zależności  od  rodzaju  zachodzącej  przemiany  fazowej  (ciało  stałe-ciecz,  ciecz-para,  ciało 
stałe-para,  przemiana  jednej  odmiany  alotropowej  w  inną).  Również  adsorpcję  można  rozpatrywać  jako 
równowagę  między  dwiema  fazami,  fazą  zaadsorbo wania  i  fazą  gazową;  w  tym  przypadku  AS  jest  entropią 
adsorpcji,  A  H  zaś  —  ciepłem  adsorpcji. 

Podstawienie  równania  (152)  do  równania  (151)  daje  w  wyniku  znane  równanie  Clausiusa-Clapeyrona 


dpn  _  AH 
~dT  ~  TAV 


(153) 


Ponieważ  przy  parowaniu  A  H  i  A  V  są  zawsze  dodatnie,  p  rośnie  ze  wzrostem  T.  W  przypadku  topnie¬ 
nia  AH  jest  również  stale  dodatnie,  lecz  A  V  niekiedy  może  być  ujemne,  np.  w  przemianie  lodu  w  wodę, 
w  związku  z  czym  temperatura  topnienia  lodu  obniża  się  przy  wzroście  ciśnienia.  Gdy  A  V  jest  małe  (topnie¬ 
nie,  przemiany  alotropowe),  trzeba  bardzo  znacznie  podwyższyć  ciśnienie,  aby  przesunąć  temperaturę 
przemiany  tylko  o  1  deg  (pod  ciśnieniem  ok.  140  atm  lód  topi  się  w  —  1°C).  Przyjmując  w  przypadku 
parowania,  subłimacji  łub  adsorpcji,  że  faza  gazowa  zachowuje  się  jak  gaz  doskonały  i  pomijając  objętość 
fazy  skondensowanej  jako  małą  w  stosunku  do  objętości  fazy  gazowej,  otrzymamy  z  równania  (153): 

d\np„  AH 
RT2 


dT 


(154) 
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gdzie  AH  oznacza  teraz  ciepło  parowania,  sublimacji  lub  adsorpcji.  Traktując  w  pierwszym  przybliżeniu 
AH  jako  niezależne  od  temperatury  w  wąskich  przedziałach  temperatur  lub  zastępując  je  stałą  wielkością 
średnią,  otrzymamy  drogą  całkowania  równanie  (154) 

AH 

lnpn=-  —  +3  (155) 

gdzie  J  jest  stałą  całkowania.  Równanie  to  wymaga,  aby  graficznym  obrazem  zależności  ln  p  lub  log  w  od 
1/T  była  prosta  o  nachyleniu  —AH/R  lub  —AH/2,30  R. 

Załóżmy,  że  w  układzie  przebiega  reakcja  chemiczna  według  ogólnego  schematu 

vaA+vbB  +  ...  ->  vcC+vdD+  ...  (156) 


Oznaczmy  stopień  postępu  reakcji  (tzw.  liczbą  postępu  reakcji)  przez  X;  nieskończenie 
małemu  postępowi  reakcji  dl  będą  odpowiadać  następujące  liczby  moli  reagentów: 

dnA  =  — vAdl ;  dnB  =  —  vBdX]  dnc  =  Ą-vGdX\  dn D  =  -\-v-DdX  (157) 

Stąd  według  równań  (143)  i  (144)  otrzymamy 

( dF)v  t  —  (dG)p  T  —  V  ViPidl  =  0  dla  przebiegu  odwracalnego 

%  }  <158) 

Wr.r  =  (<*?),.  r=  }  v^dl  <  0  dla  przebiegu  samorzutnego 


Warunek  zachowania  równowagi  chemicznej  ma  więc,  przy  uwzględnieniu  równania 
(156),  postać: 

£vif*idl  =  0  lub  VaPa+VbPb+  •••  =  —  (159) 


7.  RÓWNOWAGI  MIĘDZY  ROZTWORAMI  I  FAZAMI  CZYSTYMI 

Według  równania  (147)  równowaga  fazowa  charakteryzuje  się  tym,  że  każda  sub¬ 
stancja  występuje  w  każdej  z  faz  w  skończonym,  choć  ewentualnie  bardzo  nieznacznym 
stężeniu.  Jeżeli  jednak  jakaś  substancja  jest  w  określonej  fazie  praktycznie  niewykry- 
walna  lub  zmienia  właściwości  tej  fazy  w  sposób  niedostrzegalny,  to  można  mówić  o  rów¬ 
nowadze  między  fazą  czystą  a  fazą  złożoną  (roztworem).  Rozważymy  teraz  niektóre 
szczególne  układy  tego  rodzaju,  utworzone  przez  roztwory  rozcieńczone  w  równowa¬ 
dze  z  fazami  czystymi,  z  którymi  dalej  będziemy  się  często  spotykać.  Zastosowanie 
do  takich  układów  wyprowadzonych  powyżej  warunków  równowagi  prowadzi  do 
szeregu  znanych  i  doniosłych  praw  rządzących  zachowaniem  się  roztworów  rozcień¬ 
czonych.  Rozróżniamy  przy  tym : 

a)  równowagę  wyłącznie  z  udziałem  rozpuszczalnika; 

b)  równowagę,  w  których  bierze  udział  tylko  substancja  rozpuszczona. 

Pierwszy  przypadek  reprezentują  tzw.  „zjawiska  osmotyczne”,  takie  jak  obniżenie 

prężności  pary,  ciśnienie  osmotyczne,  podwyższenie  temperatury  wrzenia,  obniżenie 
temperatury  krzepnięcia  (właściwości  zależne  od  stężenia),  drugi  —  rozpuszczalność 
substancji  stałych  i  gazowych. 
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II.  Podstawy  termodynamiki 


a)  Obniżenie  prężności  pary 

Gdy  rozpuścimy  substancję  2  w  rozpuszczalniku  1,  potencjał  chemiczny  rozpuszczal¬ 
nika,  jak  zawsze  w  procesach  mieszania,  zmniejszy  się,  a  przez  to  obniży  się  również  i  jego 
prężność  pary.  Jeżeli  substancja  rozpuszczona  nie  ma  mierzalnej  prężności  pary,  jak 
to  jest  np.  w  przypadku  soli,  to  wymiana  masy  między  fazą  parową  a  fazą  ciekłą  ogra¬ 
niczy  się  tylko  do  rozpuszczalnika.  W  danej  temperaturze  T  warunkiem  równowagi 
według  równania  (147)  z  uwzględnieniem  równania  (94)  jest: 

nY  ==  [A  —  nl~\~  RTlnax  (160) 

ponieważ  faza  parowa  II  jest  fazą  czystą,  a  roztwór  I  jest  fazą  złożoną.  Jeżeli  zmieni  się 
stężenie  substancji  rozpuszczonej,  zmieni  się  również  i  stężenie  rozpuszczalnika,  a  przez 
to  i  jego  prężność  pary  oraz  aktywność  w  roztworze.  Zgodnie  z  równaniem  (149)  warunek 
zachowania  równowagi  ma  w  tym  przypadku  postać: 

dni1  =  d[Ą  =  dfil~\-RT(d\nai)T  (161) 

Ponieważ  T  pozostaje  stałe,  należy  uwzględnić  tylko  zależność  potencjałów  standardo¬ 
wych  n\x  i  ni  °d  ciśnienia,  którą  można  wyrazić  zgodnie  Z  równaniem  (80)  w  postaci: 


dtf  =  dp  =  FI  'dp-,  dii]  =  (Mj  dp  =  V\dp 

zależności  otrzymamy  z  równania  (161) 

{n-V\)dp  =  RT{d\nal)T  lub 


Podany  wzór  określa  zależność  prężności  pary  rozpuszczalnika  od  jego  aktywności 
w  roztworze.  Można  go  uprościć,  pomijając  objętość  molową  cieczy  V\  jako  bardzo 
małą  w  porównaniu  z  objętością  molową  pary  F”1*  oraz  przyjmując,  że  para  spełnia  rów- 

RT 

nanie  stanu  gazu  doskonałego:  FJ1  =  -  -  ,  Otrzymamy  wówczas  z  równania  (162) 

—  d\np  =  d\nax  (163) 

P 

Całkując  lewą  stronę  w  granicach  od^>01,  prężności  pary  nad  czystym  rozpuszczalnikiem, 
do  pi ,  prężności  pary  nad  roztworem,  oraz  odpowiednio  prawą  stronę  w  granicach  od 
a\  —  aktywności  czystego  rozpuszczalnika,  do  ax  —  aktywności  rozpuszczalnika 
w  roztworze,  otrzymamy 


FI  ”1 

J  d\np  —  j  dh\ax 


co  można  rowmez  zapisać 


Na  przykład  w  temperaturze  pokojowej  Fh2o  S  18  cm3,  Fh2o  £  2  •  104  cm3 
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Aktywność  rozpuszczalnika  w  roztworze  można  więc  wyznaczyć  przez  proste  pomiary 
prężności  pary.  Gdy  para  nie  zachowuje  się  jak  gaz  doskonały*  ciśnienia  należy  zastąpić 
lotnościami. 

W  rozcieńczonych  roztworach  doskonałych  mamy  ax  =  x i  =  l—x2;  z  równania  (165) 
otrzymamy  wówczas  zależność: 

— -  =  1  —x2  lub  x2  =  — - =  — —  (166) 

Poi  Poi  Poi 

znaną  jako  prawo  Raoulta,  które,  jak  wskazuje  wyprowadzenie,  można  uznać  za  prawo 

graniczne  spełniane  przez  rozcieńczone  roztwory  doskonale. 


b)  Podwyższenie  temperatury  wrzenia  i  obniżenie  temperatury  krzepnięcia 

Podczas  gdy  w  stałej  temperaturze  zmiana  potencjału  chemicznego  rozpuszczalnika 
wskutek  rozpuszczenia  substancji  2  przejawia  się  obniżeniem  prężności  pary,  to  przy 
zachowaniu  stałości  ciśnienia  powoduje  ona  zmianę  temperatury  stanu  równowagi. 
Obniżeniu  prężności  pary  odpowiada  podwyższenie  temperatury  wrzenia.  Wynika 
to  jasno  z  faktu,  że  krzywa  prężności  pary  p  —  f(T)  nad  roztworem  przebiega  stale  po¬ 
niżej  krzywej  prężności  pary  nad  rozpuszczalnikiem  i  przez  to  osiąga  wartość  p  =  1 
atm  w  wyższej  temperaturze  (rys.  18). 


Rys.  18.  Podwyższenie  temperatury  wrzenia  i  obniżenie  temperatury  krzepnięcia  (schemat) 

Warunek  współistnienia  faz  przy  zmianie  stężenia  substancji  rozpuszczonej  określa 
znowu  równanie  (149);  z  równania  tego  oraz  z  równań  (94)  i  (83)  otrzymamy 


lub 

~^~dT  —  — dT-\-R(d\naL)p 

co  można  napisać  także  w  postaci : 

/  ST  \  _  _  RT2 
\  d\na1  lP 


(167) 
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II.  Podstawy  termodynamiki 


Równanie  to  określa  zależność  temperatury  wrzenia  roztworu  od  aktywności  rozpusz¬ 
czalnika  w  roztworze.  H”  —  H\  ~  A  Hx  jest  różnicą  molowych  entalpii  pary  i  czystego 
rozpuszczalnika,  tzn.  molowym  ciepłem  parowania  substancji  1. 

Przez  całkowanie  w  granicach  od  T0  do  T  (od  temperatury  wrzenia  czystego  roz¬ 
puszczalnika  do  temperatury  wrzenia  roztworu)  oraz  odpowiednio  w  granicach  od 
cii  —  1  do  at  otrzymamy 


ln  ax 


AH^T—To) 

RTTq 


(168) 


Przyjmuje  się  przy  tym,  że  w  przedziale  między  T  i  T0  wartość  AH1  jest  stała. 
Z  równania  tego  można  wyznaczyć  aktywność  rozpuszczalnika  drogą  prostych  pomiarów 
temperatury  wrzenia  roztworu. 


Podane  równanie  nie  jest  ścisłe  z  dwóch  przyczyn:  po  pierwsze,  z  powodu  pominięcia  zależności 
A  Hi  od  temperatury  i  po  drugie,  ponieważ  ax  jest  funkcją  nie  tylko  xx ,  lecz  również  T.  Uwzględniając  te 
dwa  czynniki  można  wyprowadzić  równanie,  pozwalające  obliczać  ax  również  w  roztworach  stężonych. 
Korzystając  z  równań  (33)  i  (96)  otrzymamy 


(lnaÓTo  = 


—  (AHi)tq 
RTT0 


AT 


^para 

'Pi 


~Cn 


2  RTT0 


(AT)2 


(169) 


W  roztworach  doskonałych  mamy  ax  =  xx  =  1 — x2.  Dla  roztworów  bardzo  roz¬ 
cieńczonych  (x2  1)  można  przyjąć  w  przybliżeniu  ln(l— x2)  £  —x2  (odrzucając 

w  rozwinięciu  na  szereg  wszystkie  wyrazy  poza  pierwszym);  ponadto  mamy  wówczas 
T0T  s  Tq.  Wskutek  tego  równanie  (168)  przekształca  się  w 

T—  T0  =  AT  =  x2  (170) 

W  roztworach  bardzo  rozcieńczonych  podwyższenie  temperatury  wrzenia  jest 
proporcjonalne  do  ułamka  molowego  substancji  rozpuszczonej  i  nie  zależy  od  jej  rodzaju 
(van’t  Hoff). 

Przez  wprowadzenie  do  równania  (170)  molarności  ( m2  —  liczba  moli  substancji 
rozpuszczonej  na  1000  g  rozpuszczalnika)  można  je  przekształcić  do  postaci: 

at'  ™  R.T$M\  _  ^  £,  r\T\\ 

AT  —  m2  1000zlHi  -m2Ew  (171) 

Stała  Ew  nazywa  się  molowym  podwyższeniem  temperdtury  wrzenia  (lub  stałą  ebuliosko- 
pową)  odpowiedniego  rozpuszczalnika. 

Temperaturę  krzepnięcia  T0  czystej  substancji  wyznacza  punkt  przecięcia  krzywej 
sublimacji  i  krzywej  prężności  pary  (nad  cieczą).  Ponieważ  krzywa  prężności  pary  nad 
roztworem  przebiega  poniżej  krzywej  dla  czystego  rozpuszczalnika,  przecina  ona  krzywą 
sublimacji  w  niższej  temperaturze  T  i  przy  niższej  prężności  pary  nasyconej  p.  Tempe¬ 
ratura  krzepnięcia  roztworu  jest  więc  niższa  od  temperatury  krzepnięcia  czystego  roz¬ 
puszczalnika  (rys.  18). 

Interesująca  nas  zależność  temperatury  krzepnięcia  od  aktywności  rozpuszczalnika 
w  roztworze  wynika  i  tym  razem  z  warunku  (149)  określającego,  kiedy  przy  zmianie 
stężenia  substancji  rozpuszczonej  zostanie  zachowana  równowaga  między  czystą  fazą 
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I  i  ciekłą  fazą  złożoną  II  (roztworem).  Uwzględnienie  określonych  przez  równania 
(83)  i  (80)  zależności  potencjałów  od  temperatury  i  ciśnienia  prowadzi,  przy  zastosowaniu 
rozważania  analogicznego  jak  w  poprzednio  omawianych  przypadkach,  do  wzoru: 

mi-m  Jrrx  v\~v\i  ^ 

dmai  —  RP2  +  Rp  (172) 


gdzie  H\ 1—H]  jest  równe  molowemu  ciepłu  topnienia  rozpuszczalnika,  a  V\—  V\ 1  — 
różnicy  objętości  molowych  fazy  stałej  i  ciekłej.  Ta  ostatnia  jest  bardzo  mała,  drugi 
człon  w  równaniu  (172)  można  więc  opuścić.  Dzięki  temu  równanie  (172)  upraszcza 
się  do  wzorów : 


d\nax  Hi1— Hl 

dT  ~  RT2 


lub 


ln«!  = 


AHi(T—  T0) 
RTT0 


(173) 


identycznych,  pomijając  znak,  z  równaniami  (167)  i  (168);  określają  one  zależność 
temperatury  krzepnięcia  od  aktywności  rozpuszczalnika  w  roztworze. 

Analogiczne  do  poprzednio  przyjętego  uproszczenie  prowadzi  do  następującego 
wzoru  na  molowe  obniżenie  temperatury  krzepnięcia  Ek  (stałą  krioskopową) 

PT2  7?T2M 

Iub  '174> 

Równanie  to  różni  się  jedynie  znakiem  od  równania  (171)  (A  Hx  molowe  ciepło  topnienia 
rozpuszczalnika) . 

Ponieważ  zarówno  podwyższenie  temperatury  wrzenia,  jak  i  obniżenie  temperatury 
krzepnięcia  jest  proporcjonalne  do  liczby  cząstek  substancji  rozpuszczonej,  w  przypadku 
rozpuszczonych  elektrolitów  należy  uwzględniać  stopień  dysocjacji,  dla  soli  binarnych 
podstawia  się  więc  2  m2  zamiast  m2 . 

Odchylenia  od  praw  granicznych  rozcieńczonych  roztworów  doskonałych,  określo¬ 
nych  przez  równania  (171)  i  (174),  zaczynają  tu  występować  już  przy  bardzo  małych 
stężeniach,  ponieważ  wskutek  kulombowskich  oddziaływań  międzyjonowych  roztwory 
elektrolitów,  nawet  przy  dużym  rozcieńczeniu,  nie  zachowują  się  jeszcze  jak  roztwory 
doskonałe  w  granicach  dokładności  metod  pomiarowych. 


c)  Ciśnienie  osmotyczne 

Oddzielmy  czysty  rozpuszczalnik  od  roztworu  błoną  pólprzepuszczalną ,  przepuszcza¬ 
jącą  tylko  rozpuszczalnik.  Rozpuszczalnik  będzie  przenikał  przez  błonę  do  roztworu 
dopóty,  dopóki  potencjał  chemiczny  rozpuszczalnika  po  obu  stronach  błony  nie  stanie 
się  jednakowy.  Wytworzy  się  przy  tym  różnica  ciśnień  77,  zwana  ciśnieniem  osmotycznym 
(po +77  =  p,  gdzie  p0  jest  ciśnieniem  zewnętrznym).  W  stanie  równowagi  obie  fazy 
będą  znajdować  się  pod  różnymi  ciśnieniami.  Warunek  równowagi  przybierze  więc 
postać: 

W)*,  =  (^)p  =  Wk+^rinflJ,  (175) 


7  Elektrochemia 
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II.  Podstawy  termodynamiki 


Uwzględniając  określoną  przez  równanie  (80)  zależność  potencjału  chemicznego  od 
ciśnienia  można  ten  warunek  napisać  w  postaci: 

p 


(Hl)n  =  n\1  +  (RTlnal)Po+  J  V\'dp+RT  j 

PO 

Z  równania  tego  oraz  z  równania  (95)  wynika 

(-RTIna,)Pc=  j  V?dp 


‘  &lnf, 


8p 


-dp 


(176) 


gdzie  V\l  jest  cząstkową  objętością  molową  rozpuszczalnika  w  roztworze.  Przyjmując, 
że  nie  zależy  ona  od  ciśnienia,  co  zawsze  jest  dopuszczalne  w  przypadku  faz  skonden¬ 
sowanych,  otrzymamy 

{—RT\nay)Po  =  V]1  II  (177) 

Równanie  (177),  podobnie  jak  równanie  (168)  umożliwia  wyznaczenie  aktywności  z  bez¬ 
pośrednio  zmierzonych  wielkości. 

W  przypadku  dwuskładnikowych  rozcieńczonych  roztworów  doskonałych,  podstawiając 

Ina!  =  lnxx  =  ln(l—  xz)  =  —x2 

i  zastępując  cząstkową  molową  objętość  rozpuszczalnika  przez  równą  jej  w  przybliżeniu  objętość  molową 
rozpuszczalnika  w  stanie  czystym,  otrzymamy  z  równania  (177): 


RT  RT 

n  —  - —  x?  ~  - —  x2 

vt  2~  u 


(178) 


Ciśnienie  osmotyczne  rozcieńczonych  roztworów  doskonałych  jest  proporcjonalne  do  ułamka  molowego 
substancji  rozpuszczonej  i  nie  zależy  od  jej  rodzaju.  Również  i  ciśnienie  osmotyczne  zależy  więc  tylko 
od  liczby  cząstek  substancji  rozpuszczonej. 

Przepisując  równanie  (178)  w  postaci 

,  nvi(nl-\-n2)  =  n2RT 

oraz  opuszczając  n2  jako  małe  w  porównaniu  do  w  roztworach  wystarczająco  rozcieńczonych,  otrzymamy 
w  przypadku  granicznym  przy  nlV1  =  V  (objętości  całkowitej  roztworu): 


]JV  —  n2RT  lub 

lub  wprowadzając  stężenie  wagowe  cg 


n 

~RT 


=  c  [mol/l] 


RT 

n  = - Cą 

M  9 


(179) 


(180) 


Jest  to  prawo  van’t  Hoffa  dla  ciśnienia  osmotycznego  rozcieńczonych  roztworów  doskonałych,  odpowia¬ 
dające  postacią  równaniu  stanu  gazu  doskonałego. 


d)  Rozpuszczalność  gazów 

Rozważymy  teraz  przypadek  odwrotny  do  obniżenia  prężności  pary  przez  nielotną 
substancję  rozpuszczoną:  gaz  2  rozpuszcza  się  w  trudno  lotnej  cieczy  1,  której  prężność 
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pary  można  pominąć.  Wówczas,  analogicznie  do  równania  (165),  w  określonej  tempera¬ 
turze  słuszna  jest  zależność: 

Pi  =  poz^zfz  (181) 

W  tym  przypadku  p02  nie  jest  bezpośrednio  mierzalne.  Przez  ekstrapolację  wyników 
pomiarów  w  niskich  temperaturach  można  co  najwyżej  ocenić  wielkość  tego  ciśnienia. 
Dlatego  dogodnie  jest  wybrać  jako  stan  odniesienia  roztwór  nieskończenie  rozcieńczony, 
a  wtedy  korzystając  z  równania  (102),  otrzymamy  następujący  warunek  równowagi 
między  fazą  gazową  a  roztworem 

dni1  =  dfilo +  d(RTln  x\f lQ)  (182) 


Gdy  można  przyjąć,  że  faza  ciekła  jest  rozcieńczonym  roztworem  doskonałym  i  wprowa¬ 
dzimy  na  \iz  wyrażenie  określone  przez  równanie  (88),  równanie  (182)  uprości  się  do 

d(RTlnp2 )  =  d(RTlnx2) 

lub  w  postaci  scałkowanej 


p2  —  k2X2 


(183) 


Ułamek  molowy  gazu  rozpuszczonego  w  cieczy  jest  proporcjonalny  do  jego  ciśnienia 
nad  roztworem  (prawo  Henry’ ego).  Równanie  (183)  jest  znowu  prawem  granicznym, 
słusznym  tylko  dopóty,  dopóki  faza  gazowa  i  roztwór  mają  właściwości  faz  doskonałych; 
prawo  to  stosuje  się  również  do  roztworów  wieloskładnikowych,  lecz  wtedy  stała  k 
zależy  ponadto  od  ułamków  molowych  pozostałych  składników. 


e)  Rozpuszczalność  substancji  stałych 


Jeżeli  substancja  stała  i  stanowi  czystą  fazę  pozostającą  w  równowadze  z  roztworem 
nasyconym,  to  pod  stałym  ciśnieniem  i  w  stałej  temperaturze  mamy 


Pt*  =  n\  =  Pio+RTlnat, 


lub 


ai0  =  exp 


RT 


const 


(184) 


I  w  tym  przypadku  aktywność  normuje  się  według  roztworu  nieskończenie  rozcień¬ 
czonego,  jako  stanu  odniesienia1  k 

Aktywność  substancji  rozpuszczonej  w  roztworze  nasyconym  ai0  =  Xifi0  pozostaje 
stała  dopóty,  dopóki  w  roztworze  istnieje  stały  osad;  dodatki  do  roztworu  substancji 
chemicznie  obojętnych  nie  mają  żadnego  wpływu  na  ai0  .  Nie  odnosi  się  to  jednak  w  żad¬ 
nym  przypadku  do  xt.  Gdy  np.  pod  wpływem  jakiegoś  dodatku  fi0  zmaleje,  musi 
wzrosnąć  xt.  W  wyniku  dodania  innej  soli  współczynnik  aktywności  soli  rozpuszczonej 
w  wodzie  zawsze  maleje,  a  jej  rozpuszczalność  wzrasta  (efekt  wsalania).  Rozpuszczalność 
nieelektrolitów,  przeciwnie,  z  reguły  obniża  się  wskutek  dodania  soli  (efekt  wysalania). 


O  normowaniu  aktywności  według  roztworu  nasyconego  lub  znajdującej  się  W  równowadze  w  nim 
czystej  substancji  stałej  —  por.  H.  Mauser,  G.  K  o  r  t  ii  m,  Z.  Naturforsch.  lOa,  42  (1955). 


7* 
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Zależność  aktywności  w  roztworze  nasyconym  od  temperatury  wynika  z  warunku 
dJ^nYjT)  =  d(/j,)jT)  oraz  równania  (83) 

~^dT  =  -2fidT+Rd\D.au  (185) 

gdzie  Hfo  jest  molową  entalpią  substancji  i  w  rozcieńczonym  roztworze  doskonałym, 
a  Hf 1  jest  molową  entalpią  w  stanie  stałym.  Stąd  wynika  dalej 


dlnai0  Hl0-Hl 1 

dT  RT2 


(186) 


(Hf0 — Hf1)  jest  „pierwszym  ciepłem  rozpuszczania”  (por.  p.  5  tego  rozdziału),  które 
otrzymamy  rozpuszczając  substancję  i  w  bardzo  dużej  ilości  cieczy.  Traktując  w  pierw¬ 
szym  przybliżeniu  pierwsze  ciepło  rozpuszczania  jako  niezależne  od  temperatury,  otrzy¬ 
mamy  przez  całkowanie 


ln^fo  = 


TT  I  Tl  1 1 

“tO  «i 

RT 


+  C 


lub 


at  o  =  exp  — 


H“~  1  TT  U  1 

i0  —  “i  I 

RT  \ 


+  C 


(187) 


Aktywność  w  roztworze  nasyconym  zależy  wykładniczo  od  temperatury;  wykres  za¬ 
leżności  logfli0  od  1/T  ma  postać  prostej,  z  której  nachylenia  można  wyznaczyć  pierwsze 
ciepło  rozpuszczania,  w  sposób  analogiczny  do  wyznaczania  ciepła  parowania  czystej 
substancji  za  pomocą  równania  (155). 

Ważniejszą  ze  względów  praktycznych  zależność  ułamka  molowego  składnika  w  roz¬ 
tworze  nasyconym  od  temperatury ,  tzn.  rozpuszczalność  ciała  stałego,  można  określić 
za  pomocą  równania  (185),  w  którym  dlna^  zostało  zapisane  jako  różniczka  zupełna: 


Ponieważ  według  równania  (118) 


1  <91ntf/o  \ 

1  dln/io  \ 

l 

& 

1 

jS 

oM 

Cu 

1 

l  OT  k 

RT2 

z  równań  (185),  (188)  i  (189)  wynika 


lub 


(dlnai0\  dxt  _  Hfo— Hf1  Hf-Hl0  Hf-Hf1 

\  dxt  JT  dT  RT 2  +  RT2  RT2 

dxj  Hf -Hf1 

dT  ~  RT2(dlnai0fdXi)T 


(188) 

(189) 

(190) 


(Hf —Hf1)  jest  [w  przeciwieństwie  do  (Hf0—Hfl)  w  równaniu  (186)]  różniczkowym 
ciepłem  rozpuszczania  przy  stężeniu  roztworu  nasyconego.  Określa  się  je  również  jako 
„ostatnie  ciepło  rozpuszczania”.  Równania  (190)  nie  można  bezpośrednio  scałkować, 
gdyż  zmienne  T  i  xt  nie  dają  się  wprost  rozdzielić  i  raczej  trzeba  oddzielnie  wyznaczać 
d\n awl8xi)T  . 
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8.  RÓWNOWAGI  MIĘDZY  FAZAMI  CIEKŁYMI 


a)  Prawo  podziału  Nernsta 

W  przypadku  podziału  substancji  rozpuszczonej  3  między  dwa  wzajemnie  nie- 
mieszające  się  rozpuszczalniki^  pod  stałym  ciśnieniem  i  w  stałej  temperaturze,  spełniona 
jest  zależność 

til0+RT)nal0  =  i^+RT]nall  (191) 


wynikająca  z  warunku  równowagi  (147)  przy  uwzględnieniu  równania  (102),  tzn.  przy 
przyjęciu  jako  stanów  odniesienia  rozcieńczonych  roztworów  doskonałych.  Stąd  otrzy¬ 
mamy 


ln 


alł 

a\ 


Uli— Ao 

RT 


lub 


(192) 


W  przypadku  roztworów  wystarczająco  rozcieńczonych  można  przyjąć  a  —  x, 
skąd  wynika 

€  =  c  (193) 

Stosunek  aktywności,  a  przy  wystarczającym  rozcieńczeniu  również  stosunek  ułamków 
molowych  (lub  stężeń)  substancji  3  w  obu  fazach,  przy  ustalonych  warunkach  zewnętrz¬ 
nych,  jest  wielkością  stałą,  niezależną  od  całkowitej  ilości  substancji  rozpuszczonej. 
C  nazywamy  współczynnikiem  podziału. 

Znaczniejsze  odchylenia  od  równania  (193)  występują  także  w  roztworach  rozcień¬ 
czonych,  jeżeli  stan  cząsteczek  substancji  rozpuszczonej  nie  jest  w  obu  fazach  jednakowy, 
tzn.  gdy  zachodzi  dysocjacja  lub  asocjacja. 

W  przypadku  roztworów  stężonych  należy  pamiętać,  że  rozpuszczalność  rozpuszczal¬ 
ników  niemieszających  się  ze  sobą  często  silnie  wzrasta  wskutek  dodania  substancji 
rozpuszczonej ;  wówczas  warunki  zmieniają  się  całkowicie. 

Zależność  C  od  temperatury  opisuje  wynikający  z  warunku 


wzór 


d(nl/T)  =  d(f*y/T) 

8\nc  mi-rn  o 

8T  RT2 


(194) 


w  którym  (HU— Hl0)  jest  łatwo  osiągalną  eksperymentalnie  różnicą  „pierwszych  ciepeł 
rozpuszczania”  substancji  3  w  obu  czystych  rozpuszczalnikach. 


Ściśle  biorąc,  na  mocy  równania  (147)  całkowita  niemieszalność  nie  istnieje,  często  jednak  wzajemna 
rozpuszczalność  obu  rozpuszczalników  jest  tak  mała,  że  ich  właściwości  zmieniają  się  nieznacznie  (przy¬ 
kład:  heksan- woda). 
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b)  Równowagi  membranowe 

Przez  równowagę  membranową  rozumiemy  izotermiczną  równowagę  między  dwiema 
fazami  ciekłymi  oddzielonymi  od  siebie  błoną  (membraną),  przez  którą  mogą  przenikać 
tylko  niektóre  ze  składników,  a  pozostałe  nie  przenikają.  Omówiona  już  równowaga 
osmotyczna,  w  której  błona  przepuszczała  tylko  rozpuszczalnik,  jest  więc  szczególnym5 
przypadkiem  równowagi  membranowej. 

Ogólnie,  warunek  równowagi  określony  przez  równanie  (147)  stwierdza,  że  dla 
każdego  rodzaju  cząsteczek  przenikających  przez  błoną  potencjał  chemiczny  musi  być 
jednakowy  po  obu  stronach  błony. 

Skoro  zgodnie  z  założeniem  błona  nie  przepuszcza  wszystkich  składników  mieszaniny, 
to  w  przypadku  ogólnym,  jak  podano  w  p.  7c  tego  rozdziału,  ciśnienia  w  obu  fazach 
będą  różne.  Trzeba  wówczas  uwzględnić  określoną  przez  równanie  (80)  zależność  po¬ 
tencjału  chemicznego  od  ciśnienia.  Z  równania  (102)  otrzymamy 

(jA)Pl  =  (f*lo T  R  T  In  xln  fn  0)Pl  =  (plI)Pn  =  (pinli-RTln  x1n1fIno)Pll  (195) 

Stąd,  po  pominięciu  ściśliwości  mieszaniny,  wynika  analogiczny  do  równania  (177) 
warunek  równowagi 

RT  y11/1* 

n^p1-pn--1y-\n^/y-  (196) 

"  n  XnJ  nO 


Dla  dwóch  rodzajów  cząsteczek  n  i  s,  z  których  każdy  jest  przepuszczany  przez  prze¬ 
grodę,  po  wyeliminowaniu  z  dwóch  odpowiadających  im  równań  (196)  wyrażeniami— pn, 
otrzymamy 


1  ,  XI1  fil  1 

v„  m  xlflo  Vs  m  x]fj o 


(197) 


lub,  oznaczając  stosunek  VsfV„  przez  r 


OCsJ  sO 

(xlflo)r 


VIIXII 

•*s  j  sO 

ww 


W  przypadku  mieszanin  doskonałych  otrzymamy  odpowiednio 


V1  V11 

vVs  i/Vs 

w= w 


(198) 


(199) 


9.  RÓWNOWAGA  CHEMICZNA 

Poza  ciśnieniem  i  temperaturą  stan  układu  złożonego  zależy  od  liczby  moli  wszyst¬ 
kich  zawartych  w  nim  substancji,  a  przez  to  również  od  stopnia  przebiegu  możliwych 
reakcji  chemicznych  w  układzie.  Oczywiście,  stan  układu  w  równowadze  cieplnej  jest 
jednoznacznie  ustalony  przez  zewnętrzne  parametry  stanu  T  i  p  lub  V,  tak  że  żadne 
reakcje  chemiczne  nie  mogą  w  nim  przebiegać.  Przemiany  chemiczne  są  więc  możliwe 
tylko  wtedy,  gdy  zmienia  się  temperatura  lub  ciśnienie  albo  obie  te  wielkości  równo- 
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cześnie;  na  odwrót,  zmiany  tych  parametrów  związane  są  zawsze  z  postępem  reakcji 
chemicznej.  Aby  więc  można  było  rozpatrywać  przemiany  chemiczne  jako  zmienne 
niezależne,  musimy  wprowadzić  pojęcie  stanu  równowagi  pozornej  (lub  „równowagi 
zahamowanej”).  Oznacza  ono,  że  układ  znajduje  się  w  stanie  tylko  pozornej  równowagi 
cieplnej,  z  którego  po  usunięciu  zahamowań  przechodzi  bez  zmiany  temperatury  i  ciśnie¬ 
nia  do  rzeczywistego  stanu  równowagi1*,  jeżeli  tylko  zostanie  odprowadzone  lub  dopro¬ 
wadzone  ciepło  reakcji. 

Ze  względu  na  stechiometrię  reakcji,  zmiana  liczby  moli  jednego  z  reagentów  jedno¬ 
znacznie  ustala  zmiany  liczby  moli  wszystkich  pozostałych.  Zamiast  wykorzystania 
jako  zmiennych  niezależnych  liczb  moli  wszystkich  substancji,  prościej  jest  posłużyć 
się  jako  miarą  stopnia  postępu  rozpatrywanej  reakcji  wprowadzoną  w  p.  6  tego  rozdziału 
liczbą  postępu  reakcji  2.  Wskazuje  ona,  jaka  część  lub  jaka  wielokrotność  określonej 
równaniem  stechiometrycznym  ilości  produktów  wytworzyła  się  wskutek  reakcji. 
W  reakcji  mieszaniny  piorunującej  2H2+02  — >  2H20  przyrost  liczby  postępu  reakcji 
równy  jedności  odpowiada  więc  wytworzeniu  2  moli  pary  wodnej.  Współczynniki  stechio- 
metryczne  v  występujące  w  równaniach  reakcji  będą  dodatnie,  jeżeli  odpowiednia  sub¬ 
stancja  powstaje  w  wyniku  reakcji,  ujemne  zaś,  jeżeli  substancja  w  tej  reakcji  zanika. 
W  reakcji  mieszaniny  piorunującej  mamy  więc  vS2  =  —2;  vQl  —  —  1;  vH20  =  +2. 


a)  Efekty  reakcji  chemicznej 


Znakiem  A  będziemy  poniżej  oznaczali  zmiany  zachodzące  w  wyniku  reakcji  che¬ 
micznej,  w  której  powstały  stechiometryczne  ilości  produktów.  Wykorzystując  jako 
zmienną  określoną  równaniem  (157)  „liczbę  postępu  reakcji”  2,  możemy  zapisać  tzw. 
„efekty  reakcji”  w  postaci 


Wielkości 


AU  =  ]?viUi  i  AH='£viHi 


(200) 

(201) 


nazywamy  ciepłem  reakcji  odpowiednio  w  stałej  objętości  i  pod  stałym  ciśnieniem. 
Wyznaczają  one  ciepło  wymienione  z  otoczeniem  w  wyniku  całkowicie  nieodwracalnego 
przebiegu  reakcji  (bez  uzyskania  „pracy  użytecznej”). 


r>  Sytuacja  jest  tu  analogiczna  jak  w  przypadku  metatrwałej  i  trwałej  równowagi  mechanicznej.  Przy¬ 
bliżonym  przykładem  równowagi  pozornej  może  być  mieszanina  piorunująca  w  temperaturze  pokojowej 
lub  ogólnie  mieszanina  reagująca,  w  której  reakcja  zachodzi  tylko  pod  działaniem  katalizatora.  Można 
sobie  wówczas  wyobrazić  usuwanie  lub  wywoływanie  zahamowań  w  dowolnej  chwili  w  wyniku  wprowa¬ 
dzania  lub  usuwania  katalizatora  i  uważać  liczbę  postępu  reakcji  za  zmienną  niezależną. 
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Gdy  AU  i  AH  są  dodatnie,  ciepło  musi  być  doprowadzone  z  otoczenia,  przy  czym 
podczas  trwania  reakcji  temperatura  pozostaje  stała  (reakcja  endotermiczna) ;  przy  AU 
i  AH  ujemnych,  przeciwnie,  ciepło  się  wywiązuje  (reakcja  egzotermiczna).  AU  i  AH 
można  bezpośrednio  mierzyć  doświadczalnie  (kalorymetrycznie). 

Różnicę  między  AU  i  AH  otrzymamy  z  zależności 

(dH)e  =  dU+pdV  =  (Ą  ,TdX  +  ^f)jV+pdV 
korzystając  z  równań  definicyjnych  (200) 

ah=au+[(w)x,t+Ąav  (202> 

W  reakcjach  z  udziałem  czystych  substancji  w  stanie  skondensowanym  A  V  jest  bardzo 
małe,  w  związku  z  czym  A  U  £  AH.  W  przypadku  reakcji  przebiegających  w  gazach 
rozcieńczonych,  zgodnie  z  podanym  w  p.  2a  tego  rozdziału  związkiem  ( 8UI8V)T  =  0 
i  równanie  (202)  przechodzi  w 

AH  =  AU+^v,^RT  (203) 

Ponieważ  AU  i  AH  są  funkcjami  stanu,  ich  wartość  nie  zależy  od  drogi  reakcji. 
Jeżeli  więc  przeprowadzimy  układ  ze  stanu  I  do  stanu  II,  raz  bezpośrednio,  a  drugi 
raz  przez  różne  stadia  pośrednie,  to  na  obu  drogach  ciepła  reakcji  będą  jednakowe 
(prawo  Hessa). 

Za  pomocą  ciepeł  spalania  i  prawa  Hessa  można  obliczyć  przeważnie  niedostępne 
bezpośredniemu  pomiarowi  ciepło,  towarzyszące  tworzeniu  się  związku  chemicznego 
z  pierwiastków.  Z  tych  ciepeł  tworzenia  lub  entalpii  tworzenia  można,  znów  wykorzystu¬ 
jąc  prawo  Hessa,  obliczać  efekty  cieplne  dowolnych  reakcji. 

Ponieważ  ciepło  reakcji  może,  z  jednej  strony,  silnie  zależeć  od  temperatury,  a  z  dru¬ 
giej  strony,  w  przypadku  reakcji  w  roztworach —  od  ich  składu,  w  ścisłej  definicji 
ciepła  tworzenia  ustala  się,  że  wszystkie  reagenty  znajdują  się  w  określonych  stanach 
podstawowych  ( standardowych ).  Dla  gazów  jako  taki  stan  wybiera  się  stan  gazu  doskona¬ 
łego,  dla  substancji  stałych  i  ciekłych  zazwyczaj  stan  fazy  jednorodnej  pod  ciśnieniem 
1  atm  w  temperaturze  25 °C. 

Ponieważ  w  obliczeniach  termodynamicznych  chodzi  nam  nie  o  bezwzględne  war¬ 
tości  funkcji  stanu,  lecz  o  ich  różnice,  przyjmuje  się,  że  entalpie  pierwiastków  w  ich 
stanach  podstawowych  są  równe  zeru.  Wówczas  entalpia  tworzenia  AH0  danego  związku 
jest  także  równa  jego  zawartości  cieplnej  (entalpii). 

Standardowe  ciepła  tworzenia  AH0  szeregu  substancji  zestawiono  w  tablicach1) 
umożliwiających  obliczenie  ciepła  dowolnej  reakcji  w  warunkach  standardowych. 

Z  reguły  Schwartza  wynika 

8ZU  8ZU  8ZH  8ZH 

JX8T  ~  8T8X  1Ub  JX8T  ~  8T8X 


Na  przykład:  Kalendarz  chemiczny,  Warszawa  1954,  PWT;  Poradnik  fizykochemiczny,  Warszawa 
1963,  WNT. 
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Uwzględniając  definicje  pojemności  cieplnych  C'v  i  Cp  podane  przez  równania  (34) 
i  (35),  otrzymamy  prawo  Kirchhoffa: 


8  AU 
8T 


(204) 


ACy  i  ACP  są  zmianami  pojemności  cieplnej  układu,  towarzyszącymi  utworzeniu  się 
stechiometrycznej  ilości  produktów  w  stałej  temperaturze  i  stałej  objętości  lub  pod 
stałym  ciśnieniem.  Przez  całkowanie  równania  (204)  można,  znając  ciepło  reakcji  w  jednej 
temperaturze,  obliczyć  jego  wartość  w  innej  temperaturze: 

t2  t2 

(A U)T2  =  (zl U)Tl  +  f  ACvdT  lub  (AH)T2  =  (AH)Tl+  j  ACpdT  (205) 

Ti  Ti 


Aby  móc  skorzystać  z  tego  równania,  trzeba  znać  zależność  ACV  i  ACP  od  temperatury 
w  przedziale  od  T1  do  Tz. 

Należy  pamiętać,  że  oznaczenie  zdefiniowanego  ciepła  reakcji  może  być  oparte 
tylko  na  różniczkowym  przyroście  postępu  reakcji,  który  następnie  przelicza  się  na 
przyrost  molowy,  gdyż  cząstkowe  wielkości  molowe  Ut  oraz  Ht  zależą  od  stężenia. 
Oznacza  to,  że  w  mieszaninach  o  różnym  stężeniu  AU  i  AH  mają  różne  wartości.  Aby 
móc  porównywać  różne  efekty  cieplne,  musimy  przeliczać  AH0  na  warunki  odpowiada¬ 
jące  określonym  stanom  podstawowym  (np.  reakcji  między  fazami  jednorodnymi  lub 
reakcji  w  roztworze  nieskończenie  rozcieńczonym). 

Dla  określenia  entropii  reakcji  AS  i  maksymalnej  użytecznej  pracy  reakcji  (potencjału 
termodynamicznego  reakcji)  AG  lub  AF  musimy  rozważyć  odwracalny  przebieg  reakcji 
chemicznej,  który  w  wielu  przypadkach  można  zrealizować  w  praktyce.  Dla  reakcji 
odwracalnej  przebiegającej  przy  stałym  p  i  T,  można  uwzględniając  równanie  (44) 
przekształcić  równanie  Gibbsa-Helmholtza  (73)  do  postaci 

AH  =  AG+(AQ0&WI')P  (206a) 

Analogicznie,  w  stałym  V  i  T 

AU  =  AH+(AQoavfI.)y  (206b) 

Równania  te  wskazują,  że  AU  i  AH,  ciepło  reakcji  biegnącej  nieodwracalnie,  dzieli  się 
w  przypadku  jej  odwracalnego  przebiegu  na  dwie  części.  Jedna  z  nich  ma  postać  pracy 
użytecznej,  np.  elektrycznej  (tzw.  praca  reakcji),  podczas  gdy  druga  jest  zawsze  wymie¬ 
niana  z  otoczeniem  w  postaci  ciepła. 

AG  lub  AF  jest  ponadto  miarą  tzw.  „powinowactwa  chemicznego”  A  reagentów. 
W  stanie  równowagi,  zgodnie  z  równaniem  (158),  mamy  AG  =  (8Gj8ż)PtT  =  0. 
Stąd  powinowactwo  chemiczne  definiujemy  zależnością 

A  =  —AG  =  —AF  (207) 


AG  i  AS,  podobnie  jak  AH,  A  U  itd.,  składają  się  z  udziałów  odpowiednich  cząstko¬ 
wych  wielkości  molowych  poszczególnych  reagentów.  W  roztworach  zależą  więc  one 
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również  od  stężenia  i  dla  ich  jednoznacznego  określenia  konieczne  jest,  aby  skład  roz¬ 
tworu  nie  zmieniał  się  w  czasie  reakcji  (nieskończenie  mały  przyrost  postępu  reakcji). 
W  przypadku  reakcji  biegnących  w  gazach  doskonałych  i  rozcieńczonych  roztworach 
doskonałych  AG  i  AS,  w  przeciwieństwie  do  pozostałych  efektów  biegu  reakcji,  także 
zmieniają  się  ze  stężeniem,  gdyż  potencjały  chemiczne  fit  w  mieszaninach  doskonałych 
zależą  również  od  składu  [por.  równanie  (92)].  Dlatego  też  zazwyczaj  podaje  się  po¬ 
tencjał  termodynamiczny  reakcji,  podobnie  jak  ciepło  reakcji,  dla  określonych  stanów 
podstawowych  reagentów.  Taki  standardowy  potencjał  termodynamiczny  reakcji  {stan¬ 
dardowa  praca  reakcji)  A G0  podaje  zmianę  potencjału  termodynamicznego  układu  przy 
wytworzeniu  stechiometrycznej  ilości  produktów,  gdy  wszystkie  reagenty  znajdują  się 
w  stanie  podstawowym.  Dla  gazów  stanem  takim  jest  według  równania  (88)  stan  gazu 
/doskonałego  pod  ciśnieniem  1  atm  (i  zazwyczaj  w  temperaturze  25°C).  Dla  substancji 
w  stanie  skondensowanym  jest  to  według  równania  (94)  rzeczywisty  stan  substancji 
czystej  o  aktywności  at  —  1  lub,  zgodnie  z  równaniem  (102),  stan  o  aktywności  ai0  =1, 
gdy  substancja  ma  takie  właściwości,  jakie  posiadałaby  w  rozcieńczonym  roztworze 
doskonałym  (z  reguły  również  w  25  °C).  Standardowe  potencjały  termodynamiczne 
wspomnianych  poprzednio  reakcji  tworzenia  związków  z  pierwiastków  zostały  również 
stablicowane.  Wyznacza  się  je  ze  zmierzonych  potencjałów  reakcji  przy  założeniu, 
że  potencjały  termodynamiczne  pierwiastków  w  ich  stanach  podstawowych  są  równe 
zeru.  Ponieważ  w  obliczeniach  termodynamicznych  chodzi  nam  tylko  o  różnice  wartości 
funkcji  stanu,  nie  musimy  znać  bezwzględnych  wartości  potencjału  termodynamicznego. 
Do  wyznaczania  standardowych  potencjałów  termodynamicznych  reakcji  służą  następu¬ 
jące  metody: 

a)  pomiary  siły  elektromotorycznej  odwracalnych  ogniw  galwanicznych; 

b)  wyznaczanie  stałych  równowagi  (por.  punkt  następny); 

c)  obliczanie  z  wartości  standardowych  ciepeł  i  entropii  reakcji  za  pomocą  równania 
Gibbsa-Helmholtza  (73). 

Z  wartości  ciepła  reakcji  AH  i  potencjału  reakcji  ZlG  otrzymamy  za  pomocą  równania 
Gibbsa-Helmholta  (73)  wartość  entropii  reakcji  Zfć> 


AS  = 


AH-AG 

T 


lub 


AH0  —  AG0 
T 


(208) 


Zgodnie  z  równaniami  (71)  i  (75)  dć?  oraz  ciepło  reakcji  AH  można  również  wyznaczyć 
z  zależności  potencjału  termodynamicznego  reakcji  od  temperatury.  Do  tego  konieczna 
jest  możliwość  pomiaru  AG  w  kilku  temperaturach  przy  zachowaniu  stałego  składu 
układu,  a  więc  i  stałej  wartości  liczby  ,  postępu  reakcji  2.  W  praktyce  udaje  się  to  tylko 
w  przypadku  pomiarów  sił  elektromotorycznych  (por.  rozdz.  X).  Na  ogół  jednak  nie 
można  utrzymać  stałej  wartości  2,  gdyż  przy  zmianie  temperatury  ustala  się  nowy  stan 
równowagi.  W  tym  przypadku  zamiast  równania  (75)  należy  napisaćr) 


Por.  H.  Mauser,  Z.  Naturforsch.  Ha,  123  (1956). 
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Najważniejszą  drogę  prowadzącą  do  uzyskania  standardowych  entropii  reakcji  stanowi 
wyznaczanie  tzw.  bezwzględnych  wartości  entropii  reagentów.  Na  podstawie  teorematu 
Nernsta  można  je  (w  przeciwieństwie  do  bezwzględnych  wartości  pozostałych  funkcji 
stanu)  wyznaczyć  z  pomiarów  efektów  cieplnych.  Całkując  równanie  (49)  w  granicach 
od  0  do  T  otrzymamy 

(Si)r  —  (*S'i)r=o  +  J"  — (210) 

o 

Według  teorematu  Nernsta,  w  postaci  podanej  przez  Plancka,  entropię  tzw.  doskonałego 
ciała  stałego  (ciała  doskonale  jednolitego  o  skończonej  gęstości)  w  temperaturze  zera 
bezwzględnego  (Si)Tz, 0,  można  przyjąć  za  równą  zeru.  W  sensie  statystycznym  oznacza 
to  zgodnie  z  równaniem  (43)  jedyny  możliwy  sposób  rozmieszczenia  elementów  kryształu 
doskonałego,  czemu  odpowiada  prawdopodobieństwo  termodynamiczne  Q  =  1,  a  stąd 
(S)T=0  =  0.  W  związku  z  tym  równanie  (210)  upraszcza  się  do  postaci 

r  C 

{S,h  ’  .1  r  dr  (211) 

o 

i  dla  obliczenia  tzw.  bezwzględnych  entropii  konieczna  jest  tylko  znajomość  ciepła 
molowego  jako  funkcji  temperatury,  aż  do  temperatur  w  pobliżu  zera  bezwzględnego. 

Dla  gazów  trzeba  ponadto  uwzględnić  określoną  równaniem  (52)  zależność  entropii 
od  ciśnienia:  stąd  zamiast  równania  (211)  otrzymamy 


Za  pomocą  tych  równań  można  dla  wszystkich  substancji  obliczyć  bezwzględne  wartości 
entropii  w  stanie  podstawowym,  przy  czym  gdy  substancja  ulega  przemianie  fazowej 
w  przedziale  między  0  a  temperaturą  końcową,  trzeba  jeszcze  uwzględnić  entropię 
przemiany  określoną  równaniem  (152).  Dla  gazów  można  ponadto  bezpośrednio  obliczyć 
entropię  metodami  statystycznymi  z  funkcji  rozdziału  energii.  Mamy  więc  do  dyspozycji 
kilka  dróg  obliczania  tzw.  entropii  bezwzględnych. 

Z  bezwzględnych  entropii  w  stanie  podstawowym  otrzymamy  bezpośrednio  stan¬ 
dardowe  entropie  reakcji  według  wzoru 

'  IX  (213) 

Możemy  więc  wykorzystać  równanie  (208)  do  obliczania  standardowych  potencjałów 
termodynamicznych  reakcji  z  odpowiednich  wartości  ciepeł  i  entropii  reakcji.  Stabelary- 
zowane  są  również  wartości  St  (zazwyczaj  w  25 °C)  dla  wielu  substancji. 
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b)  Stała  równowagi  chemicznej  i  prawo  działania  mas 


Z  wzorów  jUi  —  &  Ą-RT  In at  [równanie  (94)],  AG  =  ^  Vijut  [równanie  (159)]  oraz 
warunku  równowagi  (159)  AG  =  0  wynika  na  potencjał  termodynamiczny  reakcji 
wyrażenie : 

AG  =  AG0+RTy^Viln[ai]  =  0  (214) 

gdzie  [<Zf]  są  aktywnościami  w  stanie  równowagi.  W  stałej  temperaturze  i  pod  stałym 
ciśnieniem  otrzymamy  stąd  (gdyż  —  const): 


^v,ln[a,]slnJff  (215) 

K  nazywamy  termodynamiczną  stalą  równowagi  reakcji.  Zależy  ona  tylko  od  T  i  p.  Dla 
reakcji  przebiegającej  według  równania  (156) 


va  A  4"  vB  B  -j- . . .  ^  vc  C  -j-  Vjj  D  +  ... 


wynika  z  równania  (215) 


Kr°KTD- 

KPKF- 


(216) 


Równanie  (216)  wyraża  prawo  działania  mas  w  termodynamicznie  ścisłej  postaci. 
W  dalszym  ciągu,  będziemy  pisać  substraty  reakcji  zawsze  po  lewej  stronie  równania, 
a  odpowiadające  im  aktywności  w  stanie  równowagi  —  w  mianowniku  wzoru  na  K. 
Zgodnie  z  tą  umową,  im  większe  jest  K,  tym  większa  jest  wydajność. 

Jeżeli  jeden  z  reagentów  stanowi  fazę  jednorodną  (występuje  w  stanie  czystym), 
a  więc  jeżeli  mamy  do  czynienia  z  reakcją  heterogeniczną  (np.  reakcją  między  gazem 
i  czystym  ciałem  stałym),  to  dla  czystych  składników  ciekłych  i  stałych  mamy  pt  = 
oraz  at  =  1.  Oznacza  to,  że  takie  substancje  nie  występują  we  wzorze  na  prawo  działa¬ 
nia  mas.  Na  przykład  dla  reakcji  przebiegającej  w  ogniwie  Daniella:  Zn  +  Cu2+  -> 
Zn2+  -j-  Cu,  w  której  Cu2+  i  Zn2+  oznaczają  hydratowane  jony,  prawo  działania  mas 
wyraża  wzór 

K  =  Kn2+] 

Ku-] 


Dla  reakcji  przebiegających  w  gazach  w  równaniu  (216)  zamiast  aktywności  wystę¬ 


pują  lotności  w  stanie  równowagi  [p]  (patrz  p.  4b  tego  rozdziału): 


*(F)  = 


(216a) 


Dla  rozcieńczonych  roztworów  doskonałych  i  roztworów  gazowych  równania  (216)  i  (216a) 
przybierają  postać 


K(x)  = 


[xcy°[xBj»- 

[*aH*Jb- 


lub 


K{P)  = 


(216b) 
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Gdy  wyrazimy  stężenie  doskonałego  roztworu  gazowego  w  ułamkach  molowych 
x  (x  =  pilp ),  wówczas  z  równania  (216b)  otrzymamy 

K(x)  =  Kwp~*‘  (217) 

przy  czym  w  —^Vi  współczynniki  stechiometryczne  produktów  liczymy  jako  dodatnie, 
a  substratów  jako  ujemne.  Gdy  vt  —  0,  to  K(x)  =  K(p) .  W  roztworach  bardzo  roz¬ 
cieńczonych,  według  równania  (109),  ułamek  molowy  x  jest  proporcjonalny  do  molar- 
ności  m  lub  stężenia  molowego  c  i  równanie  (216b)  można  zapisać  również  w  postaci: 


K(x)  = 


WCN'D-  /  m,  Im, 

Uooo/  _  <m)\iooo/ 

WW1’"  (  M,  Y’‘  _  I  M, 

V  iooog/  -  “’\ioo<W 


(218) 


Łącząc  równania  (214)  i  (215)  otrzymamy 


AG0  =  —RTlnK  (219) 

Stała  równowagi  reakcji  jest  więc  bezpośrednią  miarą  standardowego  potencjału  termo¬ 
dynamicznego  reakcji.  Z  wzorów  AG  =  Vi/ii  oraz  =  jjLi~\-RT  ln at  otrzymamy  na 
potencjał  termodynamiczny  reakcji  w  roztworze  (fazie  mieszanej): 


AG=  -RTlnK+  ]?v,RTlna,  =  £  nu,  +  £  r,RTlna, 


lub  uwzględniając  równanie  (216) 


AG  =  ~RT  ln 


KPKP- 


f  RT\n 


«c° 


ał 


(220) 

(221) 


Równanie  to  nosi  nazwę  izotermy  reakcji  van’t  Hoffa,  [a\  oznacza  tu  aktywność 
w  stanie  równowagi,  natomiast  a  —  aktualną  aktywność  w  układzie  reagującym. 

Przykładem  tzw.  reakcji  „sprzężonych”  przebiegających  w  jednolitej  fazie  wodnej 
jest  dysocjacja  słabego  kwasu  i  „dysocjacja  własna”  wody: 


HA+H2Q  H30+  +  A“  i  H20  +  H20  H30+  +  OH~ 


Stałe  równowagi  tych  reakcji  dane  są  według  równania  (216)  wzorami 


K,ia  =  i  kE20  =  [«Hl0ł][aoH.]  (222) 

LaAHj 

jeżeli  przyjmiemy  aktywność  obecnej  w  dużym  nadmiarze  wody  za  równą  1.  Obie  stałe 
zawierają  tę  samą  wielkość  [<zH3o+]  5  z  równania  (222) 


[%ą]  [aOH-] 
[«A-] 


KS2q 

^HA 


=  K 


hydr. 


Oczywiście,  Kh ydri  jest  stałą  równowagi  reakcji 


(223) 


A“  +  H20  HA  +  OH" 

zwanej  hydrolizą  anionu  A“  i  stanowiącej  sumę  obu  wyżej  podanych  reakcji  dysocjacji. 
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Zależność  stałej  równowagi  od  temperatury  wynika  z  warunku,  że  przy  zmianie  T 
równowaga  zostaje  zachowana,  więc  analogicznie  do  równania  (149)  d{AG)^r)  —  0 

=  0.  Uwzględniając  równania  (214)  i  (219)  otrzymamy  z  równania  (209) 

(r) 


lub  d 


(AG)\ 

T 


(djZ) 

\  dT  /(r) 


AH0 

rp2 


dT  + 


dT  =  0 


(224) 


Ponieważ  AGQ  =  nie  zależy  od  stężenia,  ostatni  wyraz  odpada  i  pozostaje 


/  d\nK  \  AH0 
\  dT  J(r)~  RT2 


(225) 


Równanie  (225)  nosi  nazwę  izobary  reakcji  varit  Hoffa.  Uznając  AH0  w  wąskich 
przedziałach  temperatury  za  praktycznie  niezależne  od  temperatury  otrzymamy  przez 
całkowanie  równania  (225): 


ioglTT2  —  logKTl 


AH0  lT2~TĄ 
2,30 R  \  TXTZ  ) 


(226) 


Znając  AH0  można  przeliczyć  stałą  równowagę  K  z  jednej  temperatury  na  drugą  i, 
przeciwnie,  z  wartości  K  zmierzonych  w  dwóch  temperaturach  otrzymujemy  standar¬ 
dowe  ciepło  reakcji. 

Aby  uzyskać  z  równania  (225)  wzór  słuszny  w  szerokich  przedziałach  temperatury, 
musimy  wprowadzić  do  niego  określone  równaniem  Kirchhoffa  (204)  AH0  jako  funkcję 
temperatury. 

Jeśli  dla  rozcieńczonych ,  roztworów  doskonałych  wyrazimy  stałą  równowagi  przez 
stężenia  molowe,  to  w  pierwszym  przybliżeniu  otrzymamy  na  zależność  A(c)  od  tem¬ 
peratury^ 


dlni£(c)  AH0  <91n  q 

~~dŹF~  =  1ŹT*  +  2j  Vi~W 


(226a) 


Ostatni  składnik  można  często  opuścić,  lecz  bynajmniej  nie  należy  tak  postępować 
w  każdym  przypadku. 

W  podobny  sposób  otrzymamy  wzór  na  zależność  stałej  równowagi  od  ciśnienia 


Sin  K\  AV  o 

dp  JT  RT  {  ’ 

Dla  faz  skondensowanych  należność  tę  można  zwykle  pominąć,  ponieważ  wartości 
A  VQ  są  małe.  W  gazach  odgrywa  ona  pewną  rolę,  w  przypadku  gdy  w  wyniku  reakcji 
zmienia  się  liczba  moli.  Dla  reakcji  przebiegających  w  gazach  doskonałych  otrzymamy 
z  równania  (227)  i  (218): 


gln-gw  AVp  _  dln-K~(p)  Zn 

dp  RT  dp  p 


(228) 


^  Por.  Ii.  M  a  u  s  e  r,  Z.  Naturforsch.  11  a,  123  (1956). 
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Ponieważ  według  równania  (8) 


Sv,  AV„ 
p  RT  ’ 

<9  ln  K(p) 
8p 


to 

0 


K(P),  w  przeciwieństwie  do  W(x) ,  nie  zależy  od  ciśnienia. 


(229) 


10.  O  TERMODYNAMICE  POWIERZCHNI  MIĘDZY  FAZOWYCH 

W  niektórych  przypadkach  stan  układu  wielofazowego  poza  dotychczas  uwzględnia¬ 
nymi  zmiennymi  —  ciśnieniem  (lub  objętością),  temperaturą  i  składem  chemicznym, 
zależy  także  od  wymiarów  granicznych  powierzchni  miedzy  jazowych .  Przyczyna  tego 
zjawiska  polega  na  tym,  że  cząsteczki  znajdujące  się  w  warstwie  powierzchniowej  pod¬ 
legają  innym  siłom  wzajemnego  oddziaływania  niż  cząsteczki  znajdujące  się  we  wnętrzu 
fazy.  W  fazach  zwartych  liczba  cząsteczek  w  warstwie  powierzchniowej  jest  zazwyczaj 
tak  mała  w  porównaniu  z  liczbą  cząsteczek  we  wnętrzu  fazy,  że  w  praktyce  tylko  te 
ostatnie  określają  stan  termodynamiczny  fazy.  W  miarę  jednak  wzrostu  powierzchni 
fazy  skondensowanej  odmienne  właściwości  cząsteczek  w  warstwie  powierzchniowej 
będą  w  coraz  większym  stopniu  wpływać  na  stan  układu.  Powierzchnia  międzyfazowa 
uzyskuje  wówczas  charakter  parametru  stanu.  W  związku  z  tym  w  substancjach  o  wyso¬ 
kim  stopniu  rozproszenia  (np.  w  koloidach)  zjawiska  powierzchniowe  odgrywają  decy¬ 
dującą  rolę.  W  szczególności,  asymetria  sił  wzajemnego  oddziaływania  w  warstwie 
powierzchniowej  powoduje,  że  poszczególne  substancje  bądź  gromadzą  się  w  warstwie 
powierzchniowej,  bądź  też  są  z  niej  wypierane.  Zjawiska  te  określamy  mianem  adsorpcji 
dodatniej  lub  ujemnej.  Gdy  mamy  przy  tym  do  czynienia  z  cząstkami  naładowanymi, 
w  granicznej  warstwie  powierzchniowej  wytwarzają  się  różnice  potencjałów  odgrywające 
szczególnie  ważną  rolę  w  elektrochemii. 

W  termodynamicznym  opisie  adsorpcji  traktujemy  celowo  powierzchnię  jako  osobną 
fazę.  Wówczas  potencjał  termodynamiczny  układu  złożonego  z  faz  I  i  II  możemy  zapisać 
w  postaci 

G  =  GI+Gn+G,ow.  ■  (230) 

Różniczkowa  zmiana  dG  równa  jest  sumie  dG1-\-dGn-\-dGV0W^ .  Różniczki  dG1 
i  dGn  obu  zwartych  faz  dane  są  równaniem  (66).  Odpowiednie  równanie  określa  także 
dGP0W_ ;  poza  tym  trzeba  jednak  uwzględnić,  że  dla  powiększenia  powierzchni  o  różnicz¬ 
kową  wielkość  df  trzeba  wykonać  pracę  odf,  gdzie  o  oznacza  napięcie  powierzchniowe, 
a  nie  zależy  od  wielkości  powierzchni  i  jest  równe  odwracalnej  pracy  potrzebnej  do 
zwiększenia  powierzchni  o  1  cm2,  przy  zachowaniu  stałości  wszystkich  pozostałych 
parametrów.  Ponieważ  nie  wykonuje  się  przy  tym  pracy  objętościowej,  to 
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co  oznacza,  że  adf  wyraża  zmianę  potencjału  termodynamicznego.  Łącznie  otrzymamy 
dla  </Gpow. 

dGp0Wi  =  Sy>ow.dT-\-(jdf  +  /^ipow.  dtlipoTff'  (232) 

Korzystając  z  wywodów  przedstawionych  na  przykładzie  objętości  (por.  p.  Ib  tego 
rozdziału)  otrzymamy  przez  całkowanie  tego  równania  w  stałej  temperaturze 

^pow.  =  ^f~^~  pow. pow.  (233) 

Z  drugiej  strony,  ponieważ  dGV0Wm  jest  różniczką  zupełną 

dGp0VJ.  —  adf  -\-fda  + 

po  w.  dfii  pow.  4"  2  ^ipow-  ^A^ipow.  (234) 

to  zamiast  równania  (78)  równanie  Gibbsa-Duhema  wyrazi  się  wzorem 

fda +  I  pow.  dfJii  pow.  —  0  (235) 

Równanie  (235)  określa  związek  między  zmianą  napięcia  powierzchniowego  i  odpowia¬ 
dającymi  jej  zmianami  powierzchniowych  potencjałów  chemicznych.  Po  podzieleniu 
przez  /  otrzymamy 

da+  ^  Ulyw'  dfr  pow.  =  da  i-  ^  /VjUipow.  =  0.  (236) 

gdzie 

7-1  _  po 

~  / 

oznacza  przypadający  na  1  cm2  nadmiar  substancji  i  w  warstwie  powierzchniowej  (stęże¬ 
nie  powierzchniowe  substancji  i).  Gdy  układ  znajduje  się  w  równowadze,  mamy  na 
mocy  równania  (147) 

^ipow.  =  ł4  =  ł*i1  (238) 

i  równanie  (236)  można  napisać  w  postaci 

da=  y  Tidfii  =  0  (239) 

Jeżeli  mamy  do  czynienia  z  równowagami  fazowymi  w  roztworach  rozcieńczonych 
i  przyjmiemy,  że  tylko  substancje  rozpuszczone  gromadzą  się  w  warstwie  powierzchnio¬ 
wej  lub  są  z  niej  wypierane,  to  zgodnie  z  równaniem  (102)  otrzymamy 


i  następnie 


fti  =  /*io4"  RTh\a.i 


(240) 


Dla  rozcieńczonych  roztworów  doskonałych  [at  =  ct)  otrzymamy  odpowiednio 


Ci  da 

~RT~8ci 


(240a) 
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Równanie  (240)  nosi  nazwę  izotermy  adsorpcji  Gibbsa.  Wiąże  ona  gromadzenie  się  lub 
wypieranie  substancji  z  warstwy  powierzchniowej  z  zależnością  napięcia  powierzchnio¬ 
wego  od  stężenia.  Jeżeli  przedstawimy  zmierzoną  o  jako  funkcję  lntz;  lub  In  te,  to  w  każ¬ 
dym  punkcie  krzywej  styczna  wyznaczy  wartość  stężenia  powierzchniowego  Ft  substancji  i 
zaadsorbowanej  lub  wypartej  z  powierzchni.  Gdy  ze  wzrostem  stężenia  o  maleje,  to 
rt  rośnie,  tzn.  substancja  i  jest  adsorbowana  i  na  odwrót. 
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8  Elektrochemia 


Właściwości  elektrochemiczne  materii  zależą  zarówno  od  rodzaju  wiązań,  jak 
i  budowy  wszystkich  cząsteczek  tworzących  daną  substancję.  Tak  więc  np.  ^przewodnie- 
two  elektryczne  danego  związku  mierzone  w  różnych  rozpuszczalnikach  może  mieć 
bardzo  różne  wartości.  Najważniejszy  rozpuszczalnik  —  woda  zajmuje  szczególną 
pozycję  wśród  rozpuszczalników,  co  tłumaczy  się  jej  właściwościami  strukturalnymi 
(rozdz.  III,  p.  6).  W  przypadku  reakcji  elektrodowych  bardzo  istotną  rolę  odgrywa 
rodzaj  i  właściwości  materiału,  z  którego  wykonana  jest  elektroda.  Aby  móc  głębiej 
wniknąć  w  istotę  procesów  elektrochemicznych,  musimy  lepiej  zapoznać  się  z  teorią 
budowy  materii. 


1.  WIĄZANIA  CHEMICZNE 

Przyjmijmy,  że  izolowany  atom  wodoru  ma  energię  E0.  Energia  układu  złożonego 
z  dwóch  atomów  wodoru  znacznie  od  siebie  oddalonych  równa  jest  zatem  2E0.  Przy 
tym  elektron  a  może  znajdować  się  przy  jądrze  A,  a  elektron  b  przy  jądrze  B  lub  na 
odwrót.  Obie  te  konfiguracje  opisują  kwantowomechaniczne  funkcje  własne 

lo  (a,  b)  =  ipA(a)y)Jb) 

(1) 

V>(b,  a)  =  ipA(b)  ipB(a) 

Rzeczywiste  właściwości  układu  określone  są  przez  liniową  kombinację  obu  funkcji 


W  =  w{a,  b)+V>(b,  a ) 
ip"  —  b ) — ip(b,  a) 


(2) 


Mamy  więc  dwie  różne  funkcje  opisujące  dwa  różne  rozkłady  elektronowe,  lecz  odpo¬ 
wiadające  tej  samej  energii  2 E0.  Zbliżanie  do  siebie  tych  dwóch  atomów  wodoru  wywoła 
powstanie  oddziaływań  elektrostatycznych  —  chmury  elektronowe  obu  atomów  zaczną 
się  nawzajem  przenikać.  W  tej  sytuacji  oba  rozkłady  elektronów  będą  różnić  się  od 
siebie  sposobem  oddziaływania  chmur  elektronowych,  będą  więc  charakteryzować  się 
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różnymi  energiami.  Następuje  rozszczepienie  poziomu  energetycznego  2E0  na  dwa 
poziomy:  E'  oraz  E",  z  których  jeden  jest  wyższy,  drugi  zaś  niższy  niż  2E0.  Na  rys.  19 
przedstawiono  to  rozszczepienie  poziomów  energetycznych  jako  funkcję  odległości 
międzyjądr owych.  Widzimy  tu  tzw.  krzywe  potencjalne.  Dolna  krzywa  przebiega  przez 
minimum  i  przy  małych  wartościach  rAB  stromo  wzrasta,  co  jest  wynikiem  wzajemnego 
odpychania  się  jąder  atomowych  (w  przypadku  większych  atomów  głównie  odpychania 
się  przenikających  się  wzajemnie  chmur  elektronowych  wewnętrznych  powłok  elektro¬ 
nowych).  Dolna  krzywa  odpowiada  trwałej  cząsteczce  H2,  podczas  gdy  górna  opisuje 
dwa  wzajemnie  się  odpychające  atomy  wodoru.  Ze  względu  na  zakaz  Pauliego,  spiny 
są  w  pierwszym  przypadku  skierowane  przeciwnie,  w  drugim  zaś  są  równoległe. 


Rys.  19.  Krzywe  potencjalne  dwóch  atomów  wodoru 


Ta,  zaproponowana  przez  Heitlera  i  Londona,  teoria  wiązania  H2  jest  podstawą 
obliczeń  energii  dysocjacji  cząsteczki  wodoru  na  atomy.  Obliczenia  te  dają  jednakże 
wartość  energii  o  1/3  za  małą.  Wydaje  się  rzeczą  niewątpliwą,  że  przegrupowanie  roz¬ 
kładu  elektronów  zachodzące  podczas  łączenia  się  dwóch  atomów  wodoru  w  cząsteczce 
jest  zbyt  drastyczne,  aby  mogło  być  nadal  opisywane  za  pomocą  funkcji  własnych  roz¬ 
dzielonych  atomów,  nawet  gdy  uwzględni  się  zaburzenie.  To  samo  dotyczy  również 
uogólnień  tego  przybliżenia.  W  przybliżeniach  tego  typu  zawsze  funkcję  własną  czą¬ 
steczki  —  orbital  molekularny  —  buduje  się  z  orbitali  atomowych  —  funkcji  własnych 
izolowanych  atomów,  a  przegrupowanie  elektronów  traktuje  się  jako  zaburzenie.  Me¬ 
toda  ta  daje  zadowalające  wyniki  dla  stosunkowo  dużych  odległości  międzyjądr  owych, 
natomiast  dla  małych  odległości  wyniki  numeryczne  obliczeń  są  gorsze.  Według  za¬ 
proponowanej  przez  Hunda  i  Mullikena  metody  orbitali  molekularnych,  postępuje  się 
na  odwrót,  przyjmując  założenie,  że  dany  jest  szkielet  zbudowany  z  jąder  atomowych, 
a  pozostałe  elektrony  są  rozmieszczane  we  właściwy  dla  siebie  sposób.  Następnie  bada 
się  rozmieszczenie  w  polu  tak  powstałym  każdego  dalszego  elektronu.  Ta  metoda  po¬ 
zwala  lepiej  obliczyć  energie  dysocjacji  wiązania.  Jednakże  w  przypadku  luźno  związa¬ 
nych  elektronów  daje  ona  gorsze  wyniki  niż  metoda  Heitlera-Londona,  i  to  tym  gorsze, 
im  większa  jest  odległość  międzyjądr  owa.  W  przypadku  cząsteczki  H2  można  przed¬ 
stawić  zachowanie  się  elektronu  a  lub  b  w  polu  obu  jąder  za  pomocą  funkcji  falowej 
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^aO)  +  ^bO)  względnie  ipA(b)+ tpjb)  (3) 

Dla  obu  elektronów  jednocześnie,  czyli  dla  cząsteczki,  mamy 
W  =  [^a(«)+^b(«)1  bPA(b)+fB(b)]  = 

=  [^a(«)  ^a(^)  +  Vb(«)  V»b(*)]  +  [v»a(«)  Vb(&)  +  fA(b)  V>b(  «)]  (4) 

Wyrażenie  w  drugim  nawiasie  kwadratowym  jest  funkcją  Heitlera-Londona  dla  stanu 
wiążącego  cząsteczki  H2.  Metoda  Hunda-Mullikena  wprowadza  do  opisu  cząsteczki 
dodatkowy  człon.  Jest  nim  wyrażenie  w  pierwszym  nawiasie  kwadratowym.  Opisuje  ono 
stan,  w  którym  oba  elektrony  są  albo  przy  jądrze  A,  albo  przy  jądrze  B;  uwzględnia 
się  tu  więc  struktury  jonowe  typu  H+H~  i  H~H+.  Metoda  Heitlera-Londona  nie  roz¬ 
waża  tego  rodzaju  rozkładów  elektronowych.  Udział  energetyczny  struktur  jonowych 
w  energii  całkowitej  układu  jest  w  tym  przypadku  bardzo  mały;  uwzględniając  ten 
udział  uzyskuje  się  jednak  na  ogół  lepszą  zgodność  obliczeń  z  doświadczeniem.  Z  po¬ 
wyższych  rozważań  wynika,  że  wiązanie  czysto  polarne  oraz  wiązanie  czysto  niepo- 
larne  są  przypadkami  granicznymi.  Wiązania  rzeczywiste  mają  właściwości  pośrednie. 
Jeżeli  oba  elektrony  znajdują  się  stale  w  otoczeniu  jednego  atomu,  to  mamy  przypadek 
graniczny  —  wiązanie  jest  czysto  jonowe.  Prawie  dokładnie  tak  jest  w  przypadku  kry¬ 
ształu  NaCl,  w  którym  jony  oddziałują  ze  sobą  praktycznie  jedynie  siłami  Coulomba. 
Odwrotną  sytuację  mamy  w  przypadku  cząsteczki  H2,  gdzie  udział  struktury  jonowej 
jest  znikomy  —  mówi  się,  że  wiązanie  jest  niepolarne,  kowalencyjne.  Ogólnie,  stan  wią¬ 
żący  o  właściwościach  pośrednich  zależy  przede  wszystkim  od  warunków  zewnętrznych, 
np.  od  stanu  skupienia.  Już  bowiem  w  przypadku  pojedynczej  cząsteczki  NaCl  w  stanie 
gazowym  wiązanie  nie  jest  czysto  jonowe,  ponieważ  występuje  tu  wzajemna  polary¬ 
zacja  obu  jonów.  Pole  elektrostatyczne  jonu  Na+  indukuje  w  jonie  CL  pewien  moment 
elektryczny  i,  na  odwrót,  pole  jonu  CL  indukuje  moment  elektryczny  w  jonie  Na+. 
Podczas  gdy  w  krysztale  efekty  polaryzacji  odgrywają  bardzo  małą  rolę  ze  względu  na 
symetrię  pola  (każdy  jon  otoczony  jest  symetrycznie  przez  sześć  jonów  przeciwnego 
znaku),  to  w  pojedynczej  cząsteczce  oddziaływanie  wzajemne  indukowanych  momen¬ 
tów  dipolowych  nakłada  się  na  oddziaływanie  jonów  mających  pierwotnie  symetrię 
sferyczną.  Deformacja  powłoki  elektronowej  wskutek  polaryzacji  jest  tym  większa,  im 
większą  polaryzowalność  ma  dany  jon,  czyli  im  łatwiej  może  się  dokonać  przesunięcie 
ładunku  chmury  elektronowej  względem  jądra.  Z  tego  względu  jony  ujemne  mają 
zawsze  większą  polaryzowalność  niż  jony  dodatnie  o  tych  samych  rozmiarach  —  dodatni 
ładunek  zwiększa  bowiem  zwartość  chmury  elektronowej.  Polaryzowalność  jonów  do¬ 
datnich  zwiększa  się  wraz  ze  wzrostem  promienia  jonowego.  Bardzo  silne  efekty  pola¬ 
ryzacyjne  ujawniają  się,  gdy  małe,  wielowartościowe  kationy,  np.  jony  metali  ciężkich 
łączą  się  z  dużymi  anionami,  takimi  jak  Br-,  J~,  O2-  czy  S2-.  W  tych  przypadkach 
charakter  powstających  wiązań  jest  daleki  od  idealnego  wiązania  polarnego. 

W  oparciu  o  analizę  wspomnianych  już  krzywych  potencjalnych  danej  cząsteczki,  można  w  prostych 
przypadkach  w  przybliżeniu  oszacować  udziały  czysto  polarnych  i  czysto  niepolarnych  struktur  granicz¬ 
nych  w  wiązaniu  rzeczywistym.  Pod  pojęciem  krzywej  potencjalnej  rozumiemy  krzywą  opisującą  zmiany 
energii  potencjalnej  U  obu  partnerów  danego  wiązania  w  zależności  od  odległości  r  między  nimi.  Krzywą 
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potencjalną  czysto  niepolarnej  cząsteczki  AB  opisuje  tzw.  funkcja  Morse^1)  (krzywa  Morse’ a)  określona 

równaniem : 

EWr)  =  D  [exp  (  -  2/3  (r  -  re))  -  exp  (  -  £  (r  -  rej)  ]  (5) 

gdzie  D  jest  energią  dysocjacji  cząsteczki  na  atomy,  re  jest  odległością  między  jądrami  atomów  A  i  B  w  sta¬ 
nie  równowagi,  natomiast  fi  jest  stałą  wyznaczaną  eksperymentalnie  z  widm  oscylacyjnych  lub  empirycz¬ 
nych  relacji  2)  między  fi  i  re.  D  można  w  przybliżeniu  przyjąć  za  Paulingiem3)  jako  średnią  arytmetyczną 
ze  znanych  wartości  energii  dysocjacji  niepolarnych  cząsteczek  AA  i  BB: 

1 

D_\b  =  “(Aaa+Abb)  (6) 

Dla  wiązań  ,, czysto”  polarnych  typu  A+B~  można  krzywą  potencjalną  otrzymać  przez  dodanie  potencjałów 
kulombowskich;  umożliwiają  to  często  dane  dotyczące  sieci  krystalicznej  (rozdz.  III,  p.  2).  Ten  rodzaj 
wiązania,  którego  krzywa  potencjalna  osiąga  głębsze  minimum,  ma  większy  udział  w  wiązaniu  rzeczy¬ 
wistym. 


n,A 

Rys.  20.  Obliczone  przez  Paulinga  krzywe  potencjalne  czysto  niepolarnej  i  czysto  jonowej  struktury 
HF  i  HC1  (linia  przerywana)  oraz  odpowiednie  energie  rezonansowe  (linia  ciągła) 


Na  rys.  20  przedstawiono  otrzymane  w  ten  sposób  krzywe  potencjalne  U(r\iOW  i  U(r) j0n  dla  cząsteczek 
HF  i  HC1.  W  przypadku  HF  obie  kreskowane  krzywe  przecinają  się,  co  oznacza,  że  dla  małych  odległości 
międzyjądrowych  r  trwalsza  jest  struktura  jonowa,  podczas  gdy  w  przypadku  HC1  dla  wszystkich  od¬ 
ległości  r  trwalsza  jest  struktura  kowalencyjna,  ponieważ  dla  dowolnej  odległości  r  krzywa  potencjalna 
stanu  kowalencyjnego  leży  niżej  niż  krzywa  stanu  jonowego.  Rezonans  między  obu  strukturami  powoduje 
rozszczepienie  poziomów  energetycznych  (analogicznie  jak  w  przypadku  dwóch  sprzężonych  ze  sobą 
wahadeł).  Krzywe  zaznaczone  linią  ciągłą  przedstawiają  stan  podstawowy  cząsteczki  (krzywa  dolna)  i  stan 
wzbudzony  (krzywa  górna). 

Za  miarę  udziału  struktury  czysto  jonowej  w  rzeczywistej  strukturze  cząsteczki  można  uważać 
różnicę  A  między  doświadczalnie  zmierzoną  wartością  energii  dysocjacji  a  energią  dysocjacji  obliczoną 
z  równania  (6)  dla  wiązania  czysto  kowalencyjnego.  Wskutek  oddziaływania  ze  sobą  struktur  granicznych* 
energia  obniża  się  o  wartość  zwaną  energią  rezonansu,  obniżają  się  krzywe  potencjalne  stanu  podstawowego. 


A  jest  oczywiście  entalpią  tworzeniaZUEf  związku  AB  z  substratów  gazowych  według  równania:  —  A2  +  ~B2  = 


=  AB,  przy  czym  zarówno  substraty,  jak  i  produkty  reakcji  traktuje  się  jako  gazy  doskonałe.  W  tabl.  5 
podano  liczbowe  wartości  omawianych  wielkości  dla  chlorowcowych  związków  wodoru.  Z  faktu,  że  obli¬ 
czone  według  równania  (6)  wartości  energii  wiązań  kowalencyjnych  są  przybliżone,  wynika,  że  A  dla  HJ 


P.  M.  Morse,  Phys.  Rev.  34,  57  (1929);  por.  również  G.  Herzberg,  Molekulspektren, 
Dresden  und  Leipzig  1939. 

2)  R.  M.  B  a  d  g  e  r,  J.  Chem.  Phys.  2,  128  (1934). 

3)  L.  P  a  u  1  i  n  g,  J.  Am.  Chem.  Soc.  54,  988  (1932). 
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jest  dodatnie  (endo termiczne),  podczas  gdy  energia  rezonansu  powinna  być  zawsze  ujemna  (egzotermicz¬ 
na).  Niezgodność  ta  znika,  gdy  do  obliczania  Uk0Vl-  zastosuje  się  średnią  geometryczną  (Z)AA  •  Z>bb)1/2 
zamiast  średniej  arytmetycznej  (por.  wartości  A').  Z  tego  też  względu  często  wybiera  się  ten  drugi  sposób 
obliczania  energii  dysocjacji  wiązania  kowalencyjnego. 


Tablica  5 


Wartości  energii  rezonansu  A  względnie  A '  struktur  H — Hal  >  H+  Hal  obliczone  z  energii  dysocjacji 
Dh2  =  103,8;  DF2  =  37;  Dc \2  =  57,8;  D^t2  =  53,8;  Z)j2  =  36,3  [kcal/mol] 


U kow. 

HF 

HC1 

HBr 

HJ 

dośw. 

-148,2 

-102,7 

-87,1 

-64,1 

oblicz,  wg  równ.  (6) 

-70,5 

-80,8 

-78,8 

A 

-77,7 

-21,9 

-8,3 

+  5,9 

średnia  geometryczna 

-62,0 

-77,5 

-74,7 

-61,4 

A' 

-86,2 

-25,2 

-12,4 

-2,7 

Inny  sposób  ilościowej,  chociaż  również  przybliżonej  oceny  udziału  struktur  polarnych  i  niepolar- 
nych  w  wiązaniu  podał  Pauling,  biorąc  za  podstawę  rozważań  wartości  momentów  dipolowych  cząsteczek. 
Gdyby  chlorowcowodory  były  związkami  o  wiązaniach  czysto  kowalencyjnych,  ich  momenty  dipolowe 
powinny  być  równe  0.  Gdyby  natomiast  były  to  cząsteczki  czysto  jonowe,  to  ich  momenty  dipolowe  po¬ 
winny  być  określone  przez  wartość  odległości  r  między  jonami,  ponieważ  moment  dipolowy  cząsteczki 
złożonej  z  dwóch  jonów  jednowartościowych  dany  jest  wyrażeniem 

p  —  e0r  (7) 

Odległość  międzyjądrową  r  w  cząsteczkach  można  wyznaczyć  bardzo  dokładnie  z  widm  oscylacyjno- 
rotacyjnych,  co  umożliwia  porównanie  obliczonej  i  zmierzonej  wartości  momentu  dipolowego.  Stosunek 
tych  dwóch  wielkości  jest  przybliżoną  miarą  udziału  struktury  polarnej  w  wiązaniu  rzeczywistym  (por. 
tabl.  6). 


Tablica  6 

Obliczone  z  momentów  dipolowych  udziały  charakteru  wiązania  polarnego  w  chlorowcowodorach 


Odległość 
między 
jądrami  r  [A] 

e0r 

/ 1 

/ i/e0r 

%  charakteru 
polarnego 

.. 

HF 

1 

0,92 

4,42  •  10~18 

NJ 

O 

O 

t-k 

o 

0,452 

45 

HC1 

1,27 

6,10  -10"18 

1,03  •  10"18 

0,169 

17 

HBr 

1,41 

6,77  ■  10-18 

0,79  •  10~18 

0,117 

12 

HJ 

1,61 

7,73  ■  IG"18 

0,38  •  10~18 

0,049 

5 

Tak  obliczony  procentowy  udział  charakteru  jonowego  jest  rzeczywiście  bardzo  grubym  przybliże¬ 
niem,  nie  uwzględnia  bowiem  specyficznego  dla  każdego  wiązania  rozkładu  chmury  elektronowej.  Dlatego 
zbadano  dokładniej  udział  obu  struktur  granicznych  w  wiązaniu  rzeczywistym,  biorąc  za  podstawę  teorię 
struktur  walencyjnych  oraz  wartości  zmierzonych  momentów  dipolowych.  Gdy  opiszemy  stan  odpowia¬ 
dający  kowalencyjnej  strukturze  wiązania  za  pomocą  funkcji  falowej  ^kow?  stan  zaś  odpowiadający  jonowej 
strukturze  wiązania  za  pomocą  funkcji  ^j0n ,  wówczas  stan  opisany  liniową  kombinacją  obu  funkcji 


V  =  ClTW  +  ^jon 


(8) 
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będzie  odpowiadać  pośredniemu,  rzeczywistemu  stanowi  cząsteczki.  Współczynniki  c1  i  c2  określające 
udziały  obu  funkcji  falowych,  tj.  udziały  obu  stanów  granicznych,  wyznacza  się  z  warunku,  aby  energia 
układu  była  w  minimum,  tj.  aby  energia  wiązania  była  jak  największa,  ip2  jest  miarą  gęstości  ładunku  elek¬ 
tronowego.  Podniesienie  równania  (8)  do  kwadratu  daje  w  rezultacie  trzy  człony:  Cisków  reprezentuje 
rozkład  elektronów  w  czysto  kowalencyjnym  wiązaniu  dwuelektronowym,  c\xp\on  —  rozkład  elektronów 
•w  wiązaniu  czysto  jonowym,  natomiast  człon  2c,  c2^kowv>j0n  odpowiada  stanowi  pośredniemu;  w  przypadku 
tego  stanu  można  sobie  wyobrazić,  że  jeden  elektron  zlokalizowany  jest  na  bardziej  elektroujemnym  jądrze 
atomowym,  a  drugi  jest  zdelokalizowany  i  tworzy  eliptyczną  chmurę  ładunku,  podobnie  jak  to  jest  w  przy¬ 
padku  wiązania  jednoelektronowego  w  molekularnym  jonie  wodoru  HJ.  W  związku  z  tym  sumaryczny 
rozkład  ładunku  takiego  wiązania  ma  kształt  eliptyczny,  przy  czym  maksimum  gęstości  elektronowej 
umiej sco wionę  jest  nie  w  środku  między  atomami,  jak  to  jest  w  przypadku  wiązania  kowalencyjnego,  lecz 
przesunięte  w  kierunku  atomu  o  większej  elektroujemności.  Opierając  się  na  wartości  zmierzonego  mo¬ 
mentu  dipolowego  można  wyznaczyć  współczynniki  i  c21),  a  stąd  znaleźć  procentowe  udziały  trzech 
rozkładów  elektronowych.  W  tabl.  7  zestawiono  te  wartości  dla  chlorowcowodorów.  Wynika  z  niej,  że  ze 
wzrostem  masy  atomowej  chlorowca  wzrasta  udział  w  wiązaniu  charakteru  niepolarnego,  natomiast  maleją 
udziały  struktury  przejściowej  i  jonowej. 

Ze  względu  na  przybliżony  charakter  obliczeń  kwantowomechanicznych,  nie  należy  danym  tabl.  7 
przypisywać  zbyt  wielkiej  wagi;  można  przyjąć,  iż  oddają  one  kierunek  zmian  w  charakterze  wiązań. 


Tablica  7 


Momenty  dipolowe  i  udziały  różnych  struktur  w  chlorowcowodorach 


Procentowy  udział  struktury 

kowalencyjnej  J 

jonowej 

przejściowej 

HF 

2,00-1 0"18  * 

32 

33 

35 

HC1 

1,03  ■  10-18 

71 

6 

23 

HBr 

0,79  •  10-18 

79 

3 

18 

HJ 

0,38  •  10-18 

91 

1 

8 

Trzecia  metoda  wyznaczania  polarności  wiązań  oparta  jest  na  wspomnianych  już  elektroujemnościach 
atomów.  Są  to  wielkości  charakteryzujące  liczbowo  zdolność  atomów  do  przyjmowania  elektronu.  Aby 
pozbawić  atom  A  jednego  elektronu,  potrzebna  jest  energia  Ja  —  tzw.  potencjał  jonizacji  (proces  taki  jest 
endo termiczny).  Jeżeli  elektron  ten  zostanie  przyłączony  przez  atom  B,  to  uwolni  się  energia  EB  zwana 
powinowactwem  elektronowym  (proces  egzotermiczny).  Dla  procesu  przeniesienia  elektronu  od  A  do  B 
mamy  zgodnie  z  prawem  zachowania  energii  Ja+Eb.  Jeżeli,  na  odwrót,  elektron  zostanie  przeniesiony 
z  atomu  B  do  atomu  A,  to  energię  tego  procesu  określi  suma  JB+ EA.  Gdy  oba  te  wyrażenia  są  równe,  czyli 

Ja+-®b  =  IbjtEa  lub  Xa~Ea  =  Jb  Eb  (9) 

oznacza  to,  że  powstawanie  A+B~  wymaga  takiej  samej  energii  jak  powstawanie  A_B+,  czyli,  że  oba  atomy 
A  i  B  mają  jednakową  elektroujemność.  Jako  miarę  elektroujemności  Mulliken2)  zaproponował  Wyrażenie 

y  =  !(/_£)  (10) 


Y.  K  .  S  y  r  k  i  n,  M.  E.  D  y  a  t  k  i  n  a,  Structure  of  Molecules  and  Chemical  Bonds,  London 
1950,  str.  474.  I 

2)  R.  S.  Mulliken,  J.  Chem.  Phys.  2,  782  (1934);  3,  573  (1935). 
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Pauling  przyjął  jako  empiryczną  miarę  różnicy  elektroujemności  (xA — xB)  dwóch  atomów  A  i  B  — 
pierwiastek  kwadratowy  z  energii  rezonansu  A  (tabl.  5).  Istotnie,  te  ęiwie  wielkości  są  z  dobrą  zgodnością 
proporcjonalne  do  siebie: 

xA—xB  =  0,208  j/^ab  (11) 

Ponieważ  wielkość  |/z!ab  jest  także  proporcjonalna  do  (yA—yB),  otrzymuje  się  dla  obu  skali  elektroujem¬ 
ności  wyrażenie 

^A-yB  =  2,78(«a-«b)  (12) 

W  tabl.  8  podano  wartości  x  w  eV  dla  pewnej  liczby  atomów  (1  eV  =  23,07  kcal  w  przeliczeniu  na  1  mol) 


Tablica  8 

Elektroujemności  według  Paulinga  w  (eV) 


H  2,1 

Li  1,0 

Na  0,9 

K  0,8 

Rb  0,8 

Cs  0,7 

Be  1,5 

Mg  1,2 

Ca  1,0 

Sr  1,0 

Ba  0,9 

B  2,0 

Al  1,5 

Sc  1,3 

Y  1,3 

C  2,5 

Si  1,8 

Ge  1,7 

Sn  1,7 

N  3,0 

P  2,1 

As  2,0 

Sb  1,8 

O  3,5 

S  2,5 

Se  2,4 

Te  2,1 

F  4,0 

Cl  3,0 

Br  2,8 

J  2,4 

Do  obliczania  polarności  wiązania  z  wyrażenia  (xA  — xB)  zaproponowano  wiele  równań  empirycznych. 
Za  dobrze  wypróbowaną  uważa  się  formułę  następującą1) : 

%  polarności  wiązania  =  16  \xA—xB\-\-  3,5  |*A— *bI2  (Ha) 

LITERATURA 

L.  Pauling,  The  Naturę  of  the  Chemical  Bond,  New  York  1960;  C.  A.  C  o  u  1  s  o  n,  Wią¬ 
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Berlin  1964.  —  E.  C  a  r  t  m  e  1 1,  G.  W.  A.  F  o  w  1  e  s,  Valency  and  Molecular  Structure,  London 
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2.  SIŁY  MIĘDZYCZĄSTECZKOWE 

Gdy  chmury  elektronowe  zbliżających  się  do  siebie  atomów  lub  cząsteczek  zaczy¬ 
nają  się  wzajemnie  przenikać,  wówczas  występują  siły,  które  przy  bardzo  małych  od¬ 
ległościach  międzyjądrowych  prowadzą  w  pewnych  warunkach  do  utworzenia  wiąza¬ 
nia  chemicznego.  Jeżeli  natomiast  odległości  te  są  nieco  większe,  to  zawsze  występują 
inne  jeszcze  oddziaływania,  a  mianowicie  takie,  w  wyniku  których  chmury  elektronowe 
ulegają  jedynie  mniejszemu  lub  większemu  zaburzeniu,  jednak  nie  zupełnemu  prze¬ 
budowaniu,  jak  w  przypadku  całkowitej  reorganizacji  struktury  elektronowej.  Ten  ro¬ 
dzaj  oddziaływań  międzycząsteczkowych  warunkuje  w  dużym  stopniu  stan  atomów 


x)  N.  B.  H  a  n  n  a  y,  C.  P.  S  m  y  t  h,  J.  Am.  Chem.  Soc.,  68,  171  (1946). 
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i  cząsteczek  w  fazie  skondensowanej.  Siły  powstające  w  wyniku  tych  oddziaływań  na¬ 
zywamy  silami  van  der  Waalsa.  Warunkują  one  również  oddziaływanie  jonów  z  roz¬ 
puszczalnikami,  tj.  solwatację  jonów,  a  także  oddziaływania  międzyjonowe. 

Rozróżnia  się  w  zasadzie  dwa  rodzaje  sił  międzycząsteczkowych:  pierwszy  obejmuje 
oddziaływania  elektrostatyczne  dipoli  trwałych ,  dipoli  indukowanych  oraz  siły  dyspersyjne. 
Siły  te  nie  są  specyficzne  i  nie  mają  właściwości  wysycania  się,  podobnie  jak  to  jest 
w  przypadku  kulombowskich  oddziaływań  między  jonami  w  sieci  krystalicznej.  Siły 
drugiego  rodzaju  to  te,  które  warunkują  powstawanie  wiązań  wodorowych  i  kompleksów 
z  przeniesieniem  ładunku.  Siły  te  są  specyficzne  i  wykazują  podobnie  jak  niepolarne 
wiązania  dwuelektronowe  właściwość  stechiometrycznego  wysycania  się. 


a)  Oddziaływania  dipol-dipol 


Oddziaływania  dipol-dipol  polegają,  podobnie  jak  siły  międzyjonowe  w  sieci  krysta¬ 
licznej,  na  wzajemnym  oddziaływaniu  elektrostatycznym  pomiędzy  biegunami 
cząsteczek.  Występowanie  tych  biegunów  jest  wynikiem  niesymetrycznego  rozmieszcze¬ 
nia  ładunków  w  cząsteczce.  Poza  wspomnianymi  już  cząsteczkami  dipolowymi,  takimi 
jak  np.  chlorowcowodory,  istnieją  także  multipole  o  wyższej  symetrii.  Przykładami  mogą 
być  liniowe  cząsteczki  C02  o  symetrii  kwadrupola  lub  cząsteczki  CC14  o  symetrii  tetra- 
edrycznego  oktupola  (rys.  21).  Także  i  w  tych  przypadkach  przyczyną  niesymetrycznego 


["  +  —]  dipol 


Rys.  21.  Niesymetryczny  rozkład  ładunku  Rys.  22.  Wzajemne  oddziaływanie  między 

w  cząsteczkach  (dipole,  kwadrupole,  oktupole)  jonem  i  dipolem 


rozmieszczenia  ładunków  jest  różna  elektroujemność  atomów  tworzących  te  cząsteczki. 
Energia  potencjalna  oddziaływania  kulombowskiego  dwóch  pojedynczych  biegunów 
(np.  dwóch  jonów  atomowych  o  wartościowościach  zt  i  zj)  jest  według  równania 
(1,65)  równa  pracy  przeniesienia  tych  ładunków  z  odległości  nieskończenie  wielkiej 
do  odległości  równej  r: 

jj  _  %i%j& o 


r 


(13) 
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Jeżeli  z  i  oraz  Zj  mają  znaki  przeciwne,  to  praca  ma  wartość  ujemną  (proces  egzotermicz¬ 
ny)  i  wyraża  ubytek  energii  potencjalnej  układu. 

Dla  energii  potencjalnej  oddziaływania  jonu  o  ładunku  -\-e  z  dipolem  molekularnym 
o  momencie1)  /j,  =  el,  oddalonym  od  jonu  o  średnią  odległość  r  (rys.  22),  otrzymuje  się 
wyrażenie,  które  zgodnie  z  równaniem  (1,65)  jest  sumą  energii  oddziaływań  między 
ładunkami  jonu  a  poszczególnymi  ładunkami  dipola: 

jj  __  —eto _ .  ggp  _  gpg/cos# 

~  l  l  ~~  lz  ' 

r  — —  cos#  r  +  — cos#  r2 - j-  cos2# 

2  2  4 

Przyjmując,  że  r  >  /,  otrzymujemy  z  równania  (14): 

tt  e0 ^ cos #  e0/a .  ..77  __  .q  /ic\ 


£7  ~  - 


-  [a,E  cos  # 


gdzie  zgodnie  z  równaniem  (1,41)  przez  i?  oznaczamy  wektor  natężenia  pola  wytworzo¬ 
nego  przez  ładunek  <50.  Jak  widać,  energia  oddziaływania  zależy  od  kąta  #,  tzn.  od  orien¬ 
tacji  dipola  względem  jonu.  Położenie  dipola  względem  jonu  jest  trwałe,  gdy  kąt  #  =  0. 
W  polu  jonu  dipol  ma  pewien  moment  obrotowy  (skręcający),  i  dlatego  oddziaływania 
takie  nazywa  się  siłami  kierunkowymi2).  Tego  rodzaju  uporządkowanie  dipoli  jest  stale 
zakłócane  przez  ruchy  termiczne,  co  oznacza,  że  średnia  energia  potencjalna  dipola 
w  polu  jonu  zależy  od  temperatury.  Aby  otrzymać  rozkład  statystyczny  wartości  #, 

oblicza  się  najpierw  ułamek  dipoli  z  liczby  wszystkich  dipoli  N,  które  są  tak  skiero- 

JSI 

wane,  że  z  danym  kierunkiem  tworzą  kąt  zawarty  między  #  i  #+##.  Z  uwagi  na  to, 
że  w  nieobecności  pola  zewnętrznego  wszystkie  kierunki  są  równie  prawdopodobne, 
ułamek  ten  dany  jest  przez  stosunek  powierzchni  pasa  na  sferze  o  szerokości  dv  do 
całkowitej  powierzchni  kuli  jednostkowej : 


dN  27rsin###  1  .  oja 

~W  =  — s—  =  (16) 

Jeżeli  dipole  znajdują  się  ponadto  w  polu  jonu,  wyrażenie  to  należy  jeszcze  pomnożyć 

.....  ..  I  u  \  ,.  . . 


przez  czynnik  boltzmannowski  expi — r^rj;  w  ten  sposób,  stosując  równanie  (15), 


otrzymuje  się: 


Tsin^exp[CW^]^ 


Udział  każdego  poszczególnego  dipola  w  energii  potencjalnej  określa  zgodnie  z  rów¬ 


naniem  (15)  wyrażenie 


cos# 


.  Przez  scałkowanie  równania  (17)  po  wszystkich 


x)  Ładunek  e  jest  albo  ładunkiem  elementarnym  e0,  albo  jego  całkowitą  wielokrotnością,  natomiast 
l  nie  jest  równe  odległości  międzyjądrowej  atomów  tworzących  cząsteczkę  dipolową,  jak  wynika  z  tabl.  6, 
lecz  jest  to  wielkość  znacznie  mniejsza:  l  jest  odległością  między  środkami  ciężkości  ładunku  dodatniego 
i  ujemnego  w  cząsteczce.  Por.  tabl.  10. 

2)  W.  H.  K  e  e  s  o  m,  Physik.  Z.  22,  129,  643  (1921);  23,  225  (1922). 
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wartościach  kąta  #  od  0  do  n,  otrzymujemy  wartość  średniej  energii  potencjalnej  dipola 
w  polu  jonu  o  ładunku  e0: 


U 


j  UdN 


I 


e0iti 


2  r 


j  cos#sin#exp 


e0  [j,  cos  # 


r2kT 


d & 


j  sin#exp 


r2kT 


eQfi  cos# 


(18) 


d§ 


W  normalnych  warunkach  doświadczalnych  temperatura  jest  tak  wysoka, 

<4  kT,  wyrażenie  wykładnicze  można  więc  rozwinąć  w  szereg,  zachowując  tylko  pierwszy 
człon  i  odrzucając  dalsze: 


exp 


e0iacos# 


Wówczas 


U 


r2kT 

0jU  j'  cos#sin#  /l 


e0/u  cos# 


*  ^  r2kT 
e0Jttcos# 


(19) 


2  r2 


r2kT 


d& 


2 

2 

e0ju 


dd 


2  r2 


J  cos#sin#J#  +  f  cos2??  sin  &d& 


A  e 


-  j  sin###  +  o^kT  /  cos^sin^^ 


J  cos  #  sin  'dd®  =  0;  J  sin###  —2;  j  cos2#  sin#  *2$ 


(20) 


otrzymujemy  więc  w  końcu 


U 


el/j,2 
3  rAkf 


(21) 


(22) 


Te  właśnie  oddziaływania  jon-dipol  przyczyniają  się  w  istotny  sposób  do  hydratacji 
i  solwatacji  jonów. 

W  przypadku  oddziaływania  dwóch  dipoli  o  momentach  Wj  i  m2  otrzymuje  się  za  pomocą  analogicznych 
rachunków  oraz  przy  założeniu,  żel  ^  r  równanie  podobne  do  wzoru  (1 5) : 


Ł7  = 


[2  cos  A  cos  #2  —  sin#i  sin#2  cos  (<pi  —  9?2)] 


(23) 


gdzie  A ,  #2,  cpi,  <p2  są  odpowiednio  kątami  nachylenia  i  azymutami  wektorów  momentów  dipolowych 
względem  średniej  odległości  między  obu  dipolami;  także  więc  i  w  tym  przypadku  energia  potencjalna 
zależy  od  wzajemnej  orientacji  dipoli.  Jeżeli  '&1  =  #2  =  0  oraz  (pi—ępz  =  0,  to  otrzymamy  orientację  ~ 
~  i  mamy 


2^i  Hz 
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Jeżeli  &i  =  &z  =  n/2  i  rpi  —  cp2  =  n,  to  otrzymuje  się  orientację 
stabilny.  Mamy  wówczas 


+ 


+ 


Ut= o  =  — 


7*1^2 


,  która  przedstawia  stan  meta- 


(25) 


Średnią  statystyczną  energii  oddziaływania  dwóch  dipoli  jako  funkcję  temperatury  można  obliczyć  analo¬ 
gicznie,  jak  to  czyniliśmy  wyprowadzając  równanie  (22).  Dla  przypadku,  w  którym  jx1  =  [X 2  —  fi  mamy: 


U 


2/i4 


3  r6kT 


(26) 


Dla  energii  elektrostatycznego  przyciągania  cząsteczek  o  wyższej  symetrii  (kwadrupole,  oktupole  itd.) 
otrzymuje  się  w  zależności  od  odległości  między  środkami  wiązań  r  wyrażenia  z  rosnącymi  potęgami  r 
w  mianowniku.  Oznacza  to,  że  oddziaływania  te  bardzo  szybko  zanikają  ze  wzrostem  r  i  dlatego  często 
można  je  pominąć. 


b)  Siły  oddziaływań  indukcyjnych 

Siły  indukcyjne  polegają  na  tym,  że  jeden  biegun  dipola  indukuje  w  sąsiedniej  czą¬ 
steczce  elektryczny  moment  dipolowy1),  podobnie  jak  to  już  widzieliśmy  omawiając 
wzajemną  polaryzację  swobodnych  jonów.  Taki  indukowany  moment  dipolowy  skiero¬ 
wany  jest  stale  ku  indukującemu  go  biegunowi  (cos#  =  1,  por.  rys.  23),  w  związku 
z  tym  występuje  między  nimi  stałe  przyciąganie,  niezależnie  od  temperatury.  Induko¬ 
wany  moment  dipolowy  jest,  jak  to  już  wspomniano,  tym  większy,  im  większa  jest 
podatność  cząsteczki  na  polaryzację.  Dla  niezbyt  dużych  natężeń  pola  słuszny  jest  przy¬ 
bliżony  wzór : 

/had  =  aE  (27) 


Rys.  23.  Polaryzacja  cząsteczki  wskutek  indukcji  elektrostatycznej 


w  którym  przyjęto,  że  tak  zwana  polary zowalność  a  nie  zależy  od  natężenia  pola.  Zależ¬ 
ność  odpowiedniej  energii  potencjalnej  od  odległości  między  środkami  wiązań  r  otrzy¬ 
mujemy  drogą  następującego  rozumowania.  Pole  E  ^ładunku  indukującego  powoduje 
rozsunięcie  ładunków  w  cząsteczce  o  wartość  dl.  Pole  to  wykonuje  zatem  pracę  przeciwko 
siłom  wewnątrzcząsteczkowym,  co  zgodnie  z  równaniem  (15)  daje  dla  cos#  —  1  wyra¬ 
żenie  : 

dA  =  Eedl  =  E  duiI1&  (28) 


P.  D  e  b  y  e,  Physik.  Z.  21,  178  (1920);  22,  302  (1921). 
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Praca  ta  równa  jest  zmniejszeniu  energii  potencjalnej  nkładn.  Przez  podstawienie  wzoru 
(27)  otrzymujemy  wyrażenie 

dU  =  —  aE  dE  (29) 


które  po  scałkowaniu  w  granicach  od  E  =  0  do  E  —  E  przechodzi  we  wzór: 


(30) 


Jeżeli  biegun  indukujący  jest  jonem  o  ładunku  zte 0,  to  zgodnie  z  równaniem  (1,41) 
E  =  Zieo/r2,  tak  że  energia  przyciągania  wskutek  tych  oddziaływań  w  przeliczeniu  na 
jedną  cząsteczkę  o  polaryzowalności  a  wyniesie: 


U  = 


2  2 
■ (XZj€ o 


(31) 


Gdy  sam  biegun  indukujący  jest  dipolem,  wówczas  musimy  najpierw  obliczyć  natężenie 
jego  pola.  Potencjał  yj,  wytworzony  przez  dipol  w  odległości  r,  określony  jest,  jak  wynika 
z  rys.  22  oraz  z  równań  (15)  i  (1,65),  wzorem 

=  —  =  — cos#  (32) 


jeżeli  przyjmiemy,  podobnie  jak  poprzednio,  że  długość  dipola  l  <4  r.  Stosując  teraz 
równanie  (1,62)  E  =  —  grady; ,  otrzymujemy  wyrażenie  określające  natężenie  pola 
dipola.  Składowa  tego  pola  w  kierunku  r  dana  jest  wzorem: 


Er 


dip 

dr 


2/4  cos  $ 


natomiast  składowa  prostopadła  wzorem 

Er&  - 


dtp 

rdw 


ju  sin# 


(33) 


(34) 


Stąd  otrzymuje  się  na  wypadkowe  natężenie  pola 


\E\  =  {E2+El,)1'2  = 


2/i  cos# 


fi  smi 


1/2 


fi 


[4  cos2# + sin2#] 1/2  =  ~  [3  cos2#  4- 1]1/2 


(35) 


Uśrednienie  na  wszystkie  możliwe  kierunki  orientacji  dipoli,  tzn.  po  wszystkich  war¬ 
tościach  wyrażenia  cos2#  prowadzi,  przy  zastosowaniu  równania  (16),  do  wzoru: 


n 


w  związku  z  czym 


sin#  cos2### 


|£|  = 


(36) 


.3 


(37) 
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Podstawiając  wartość  E  do  równania  (30)  otrzymujemy  na  potencjalną  energię  indukcyj¬ 
nego  oddziaływania  pojedynczego  dipola 


U  = 


(38a) 


W  przypadku  dwóch  jednakowych  dipoli  potencjalna  energia  oddziaływania  indukcyj¬ 
nego  podwaja  się 

0=_2fcL  (38b) 

Za  pomocą  równania  (38b)  można  wyprowadzić  wzór  na  energię  oddziaływania  zależną 

u2 

od  orientacji  dwóch  dipoli  podstawiając  a  =  JT  ,  zgodnie  ze  znaną  formułą  Debye^ 

ÓH  J. 

dla  polaryzacji  orientacyjnej  (por.  rozdz.  IV,  p.  3)  i  otrzymując  w  ten  sposób  bezpośrednio 
równanie  (26). 


c)  Siły  dyspersyjne 

Siły  dyspersyjne  stanowią  najpospolitszy  rodzaj  sił  międzycząsteczkowych.  Warun¬ 
kują  one  skraplanie  się  i  zestalanie  substancji  zbudowanych  z  cząsteczek,  nie  mających 
ani  ładunków  swobodnych,  ani  elektrycznych  momentów  dipolowych.  Bez  udziału 
tych  sił  nie  byłoby  np.  możliwe  skroplenie  tzw.  gazów  trwałych  lub  gazów  szlachetnych; 
z  drugiej  strony,  oddziaływanie  tych  sił  zawsze  nakłada  się  na  wszystkie  pozostałe  typy 
oddziaływań.  Stąd  wynika  np.,  że  w  szeregu  HC1,  HBr,  HJ  zarówno  momenty  dipolowe 
jak  i  wyrażenia  //«  maleją,  natomiast  wartości  ciepła  sublimacji  wzrastają  w  tej  samej 
kolejności. 

London1)  podał  ogólną  teorię  przyciągania  się  cząsteczek,  w  której  nie  rozważa  się 
rozpatrywanych  poprzednio  sił  związanych  z  symetrią  rozkładu  ładunków.  Siły  Londona 
są  również  natury  elektrostatycznej.  Jako  model  niechaj  posłuży  oddziaływanie  dwóch 
atomów  wodoru  H  z  odległości,  przy  której  nie  może  występować  przenikanie  się  chmur 
elektronowych,  a  zatem  nie  ma  jeszcze  wiązania  chemicznego  (3-^4  A).  Mimo  sferycz¬ 
nej  symetrii  chmury  elektronowej  (w  sensie  średniej  czasowej),  atom  stanowi  w  każdym 
momencie  dipol.  Tak  więc  obydwa  atomy  wodoru  oddziałują  ze  sobą  podobnie  jak  dwie 
cząsteczki  o  trwałym  momencie  dipolowym.  Zależnie  od  orientacji  tych  dipoli  atomo¬ 
wych  może  występować  zarówno  przyciąganie  jak  i  odpychanie.  Oznacza  to,  że  chaotycz¬ 
ny  ruch  elektronów  spełnia  podobną  rolę  jak  ruchy  cieplne  w  przypadku  ustawienia 
się  kierunków  trwałych  dipoli. 

W  celu  wykonania  obliczeń  zastępuje  się  te  atomowe  dipole  przez  wirtualne  oscylatory,  którym  przy¬ 
pisuje  się  w  nieskończonym  oddaleniu  od  siebie  pewne  określone  częstotliwości  własne  v0 .  Przy  zmniej¬ 
szaniu  się  odległości  między  oscylatorami,  następuje  ich  sprzężenie  wskutek  oddziaływania  chwilowych  *• 
momentów  dipolowych  oraz  rozszczepienie  częstotliwości  drgań.  Układ  taki  zachowuje  się  podobnie  jak 
dwa  sprzężone  wahadła,  których  całkowita  energia  jest  obniżona  w  porównaniu  z  sumą  energii  tych  waha- 

x)  F.  London,  Z.  physik.  Chem.  (B)  11,  22  (1930);  Z.  Physik  63,  245  (1930);  Trans.  Faraday 
Soc.  33,  8  (1937). 
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deł  w  stanie  rozdzielonym.  Różnica  energii  odpowiada  bezpośrednio  energii  oddziaływania  obu  oscyla¬ 
torów.  Rozszczepienie  częstotliwości  takich  dwóch  oscylatorów  liniowych  określają  równania: 


(39) 


gdzie  a  jest  polaryzowalnością  elektronową  atomu  (por.  rozdz.  III,  p.  2b  i  rozdz.  IV,  p.  4).  Podczas  gdy 
energia  zerowego  poziomu  oscylacyjnego  obu  oscylatorów  dana  jest  wyrażeniem 


hv o  hv o 

2^2 


hv0 


(40) 


to  dla  energii  oscylatorów  sprzężonych  otrzymujemy: 

1/2 


1/2 


Rozwijając  wyrażenia  w  nawiasach  w  szereg  potęgowy: 

(i  -  xy/ 2  =  1 — - —  — - — 

2  8  16 

(1  +5C)l/2  =  1  +  —  -  —  +  — - 

2  8  16 

Otrzymujemy 

U"  =  hv0  ( 

a  stąd  energię  oddziaływania  określa  wyrażenie 


2  r6 


U  =  U' -U"  =  — hvo 


2r6 


Analogiczne  rachunki  wykonane  dla  oscylatorów  trójwymiarowych  prowadzą  do  równania 

3  hv0  a2 


U  = 


(41) 


4r6 


(42) 


(43) 


(44) 


Kwantowo mechaniczne  obliczenia  perturbacyjne  prowadzą  do  tych  samych  formuł.  Siły  wiązania  chemicz¬ 
nego  zależą  wykładniczo  od  odległości  r  i  przy  większych  odległościach  między  atomami  już  nie  działają; 
pozostają  jednak  siły  oddziaływań  kulombowskich.  Dalsze  obliczenia  wykonane  za  pomocą  tego  modelu 
oddziaływań  wykazują,  że  hv0  oscylatorów  równe  jest  potencjałowi  jonizacji  I  danego  atomu. 

Do  cząsteczek  i  cięższych  atomów  równanie  (44)  stosuje  się  w  stopniu  ograniczonym,  i  to  jedynie 
wtedy,  gdy  wykorzysta  się  eksperymentalne  wartości  potencjałów  jonizacji.  Dla  partnerów  nierówno- 
cennych  otrzymujemy: 

3  a,oc2  ViV2  3a,a2  Ljz 

U  = - —h — —  = - — — —  (45) 

2  t 6  vi~^rv2  2r6  J14-J2 

1  Potencjały  jonizacji  cząsteczek  nie  różnią  się  zbytnio  między  sobą,  są  one  rzędu  200 — 300  kcal/mol.  Można 
także  przyjąć  wartość  v0  ze  wzoru  na  dyspersję  refrakcji,  a  więc  przyjąć  stamtąd  wartość  polaryzowalności, 
gdyż  dyspersję  tę  można  przedstawić  za  pomocą  częstotliwości  własnej  v0 .  Stąd  pochodzi  nazwa  sił  dysper- 
syjnych. 

Siły  dyspersyjne  są  addytywne ;  gdy  więc  oddziałuje  ze  sobą  kilka  cząsteczek,  wówczas 
każda  z  nich  indukuje  w  cząsteczkach  sąsiednich  periodyczne  momenty  dipolowe,  tak 
ukierunkowane,  że  zachodzi  przyciąganie.  Dla  trzech  cząsteczek  energię  oddziaływań 
dyspersyjnych  wyraża  więc  wzór: 


u=  un+uu+u23 
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Całkowita  energia  oddziaływań  międzycząsteczkowych  van  der  Waalsa  dla  dwóch 
cząsteczek  wynika  z  równań  (26),  (38a)  i  (45)  i  określona  jest  wyrażeniem: 


U 


1 


2tĄiĄ  9,7,3  7  vlv2 

~3kT~  a2+/i2a'  +  J  a' 


(47) 


W  tabl.  9  podano  przykładowo  procentowe  udziały  tych  trzech  efektów  w  cieple 
sublimacji  dla  kilku  prostych  cząsteczek.  Wartości  te  wyznaczono  z  podanych  równań. 


Tablica  9 

Procentowy  udział  energii  przyciągania  van  der  Waalsa  w  cieple  sublimacji 


Cząsteczka 

(j, 

[debaje] 

a  [cm3] 

' 

Oddziaływania 

orientacyjne 

indukcyjne 

dyspersyjne 

CO 

0,12 

1,99. 10-24 

0 

0 

100 

HJ 

0,38 

5,40  •  10~24 

0,1 

0,4 

99,5 

HBr 

0,79 

"3,58  •  10~24 

3,3 

2,2 

94,5 

HC1 

1,03 

2,63  •  10-24 

14,4 

4,2 

81,4 

nh3 

1,50 

2,21  •  10“24 

|  44,6 

5,4 

50,0 

Dawno  już  zaobserwowano  zjawisko  wybitnie  silnej  asocjacji  cząsteczek  zawiera¬ 
jących  grupy  OH  i  NH,  np.  cząsteczek  alkoholi  lub  kwasów  karboksylowych.  Obser¬ 
wacje  te  doprowadziły  do  poglądu,  że  mamy  tu  do  czynienia  ze  szczególnym  typem 
wiązań  międzycząsteczkowych,  którego  mechanizm  polega  na  swoistej  dwuwartościo- 
wości  atomów  wodoru  (w  sensie  wiązań  koordynacyjnych).  Wiązania  tego  typu  nazywa 
się  obecnie  mostkami  lub  wiązaniami  wodorowymi. 

Rozważając  naturę  wiązań  wodorowych  posługujemy  się  niekiedy  pojęciem  rezo¬ 
nansu.  Przykładem  może  tu  być  jon  HFy ,  w  którym  energia  wiązania  jest  w  przybliżeniu 
czterokrotnie  większa  niż  normalnie,  w  przypadku  łańcuchowo  zasocjowanych  cząsteczek 
(HF)„  w  ciekłym  fluorowodorze.  Zarówno  długość  wiązania  F — F,  jak  i  częstotliwość 
drgań  różni  się  znacznie  od  odpowiednich  wielkości  dla  ciekłego  fluorowodoru.  Widmo 
oscylacyjne  prowadzi  do  wniosku,  że  w  przypadku  jonu  HFy  atom  wodoru  H  znajduje 
się  w  środku  między  atomami  fluoru.  Mamy  tu  prawdopodobnie  do  czynienia  z  rezo¬ 
nansem  między  strukturami  granicznymi  typu  F~HF,  F~H+F~  i  FHF~.  Tego  rodzaju 
rezonans  z  symetrycznie  leżącymi  atomami  H  jest  w  innym  przypadku  nieprawdo¬ 
podobny.  W  przykładzie  na  rys.  24  wiązania  OH  musiałyby  ulec  rozciągnięciu  do  dłu¬ 
gości  2,73/2  =  1,36  A.  Do  tego  potrzebna  byłaby  energia  znacznie  większa  od  możliwej 
do  uzyskania  w  wyniku  rezonansu. 

Inny  sposób  wyjaśnienia  natury  wiązania  wodorowego  opiera  się  na  założeniu,  że 
są  to  oddziaływania  dipolowe.  Mimo  że  momenty  dipolowe  są  tu  normalnej  wielkości, 
może  jednak  powstać  szczególnie  duża  siła  przyciągania,  gdyż  atomy  wodoru,  dzięki 
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swym  niewielkim  rozmiarom,  zdolne  są  do  głębokiego  wnikania  w  chmurę  elektronową 
atomu,  który  tworzy  to  wiązanie  wodorowe.  W  oparciu  o  taki  opis  zjawiska  można 
wytłumaczyć  wiele  przypadków  wiązania  wodorowego,  wiele  jednak  pozostaje  bez 
wytłumaczenia.  Przeciw  takiemu  ujęciu  przemawia  fakt,  że  mostki  wodorowe  stanowią 
typ  oddziaływań  wysyconych  stechiometrycznie,  podczas  gdy  oddziaływania  dipolowe 
tej  właściwości  nie  wykazują.  Ponadto,  trwałość  powstającego  wiązania  wodorowego 
nie  zależy  na  ogół  od  momentu  dipolowego  łączących  się  tym  wiązaniem  grup  atomo¬ 
wych.  Tak  więc  wiązanie  C — F  nie  wykazuje  żadnej  skłonności  do  tworzenia  mostków 


1,04%  1,69% 
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Rys.  24.  Dimeryzacja  kwasu  mrówkowego  za  pomocą  dwóch  wiązań  wodorowych 


wodorowych  z  wodą,  mimo  dużego  momentu  dipolowego  tego  wiązania.  Przykład 
ten  wskazuje  wyraźnie,  że  najistotniejsza  jest  nie  elektroujemność  atomu  mającego 
tworzyć  wiązanie  wodorowe,  lecz  jego  zasadowość;  powinien  on  mianowicie  wykazywać 
silną  tendencję  do  oddawania  elektronów.  To  zaś  sugeruje,  że  przynajmniej  w  niektórych 
przypadkach  wchodzi  w  grę  efekt  rezonansowy;  świadczą  o  tym  wyniki  nowszych  badań 
nad  zależnością  widm  oscylacyjnych  od  temperatury.  Zgodnie  z  nimi,  proton  wiązania 
wodorowego  znajduje  się  w  polu  potencjalnym  o  podwójnym  minimum  i  może  drogą 
efektu  tunelowego  przenikać  z  jednego  minimum  do  drugiego. 


e)  Wiązania  w  kompleksach  z  przeniesieniem  ładunku 

Dimeryzacja  kwasów  karboksylowych  za  pomocą  wiązań  wodorowych  prowadzi 
zgodnie  z  rys.  24  do  stechiometrycznego  wysycenia  się  wiązań  między  cząsteczkami. 
Oprócz  takich  stechiometrycznych  związków  międzycząsteczkowych  znane  są  również 
inne,  nie  zawierające  wiązania  wodorowego.  Charakterystycznymi  przykładami  mogą 
tu  być  związki,  w  których  partnerami  są  z  jednej  strony  cząsteczki  lub  atomy  z  niedo¬ 
borem  elektronów,  np.  halogenki  boru  czy  glinu,  z  drugiej  zaś  strony  związki  dysponujące 
wolną  parą  elektronową,  jak  eter  czy  aminy.  Powstają  wówczas  związki  cząsteczkowe, 
takie  jak  BF3  z  (CH3)20  o  energii  wiązania  14  kcal/mol,  czy  też  BF3  z  C5H5N  o  energii 
wiązania  51  kcal/mol. 

Dla  wyjaśnienia  tak  dużych  energii  wiązań  nie  wystarcza  uwzględnienie  omawianych 
dotychczas  sił,  tym  bardziej  że  BF3  nie  ma  momentu  dipolowego,  a  momenty  dipolowe 
partnerów  są  stosunkowo  małe  (.1,29  względnie  2,23  D).  Pewną  wskazówką  co  do  charak¬ 
teru  omawianego  typu  wiązań  jest  duży  moment  dipolowy  takich  związków  cząsteczko¬ 
wych,  który  w  przypadku  BF3  •  0(CH3)2  wynosi  4,35  D.  Według  obecnych  poglądów, 
następuje  tu  przeniesienie  elektronów  od  donora  B,  którym  jest  [(CH3)20],  do  akceptora 
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A  (BF3).  W  wyniku  tego  procesu  powstaje  słabe  —  w  związku  z  dużą  odległością 
między  partnerami  —  wiązanie  kowalencyjne.  Jest  ono  realizowane  przez  nadmiarową 
parę  elektronów  między  cząsteczkami  B+  i  A-.  Z  tego  względu  mówi  się  o  siłach  prze¬ 
niesienia  ładunku.  Pogląd  ten  pozostaje  w  ścisłym  związku  z  teorią  kwasów  i  zasad 
Lewisa,  o  czym  będzie  jeszcze  mowa  dalej  (rozdz.  XII,  p.  6). 

Wspomniane  związki  cząsteczkowe  tworzone  są  również  przez  partnerów  o  zapeł¬ 
nionych  powłokach  elektronowych.  Najlepiej  zbadaną  klasą  związków  cząsteczkowych  są 
połączenia  jodu  z  węglowodorami  aromatycznymi  lub  innymi  cząsteczkami  organicz¬ 
nymi^.  I  w  tym  przypadku  obserwuje  się  duże  wartości  momentów  dipolowych,  nawet 
wówczas,  gdy  żaden  z  tworzących  związek  partnerów  nie  ma  momentu  dipolowego. 
Mulliken2)  podał  ogólną  kwantowomechaniczną  teorię  wiązań  tego  typu  oraz  sklasyfiko¬ 
wał  liczne  typy  cząsteczek  donorowych  i  akceptorowych.  Zgodnie  z  tym  można  funkcję 
falową  dla  stanu  podstawowego  takiego  związku  napisać  analogicznie  jak  w  równaniu  (7): 

^  =  ^o+%i  (48) 

gdzie  ip0  jest  funkcją  falową  układu,  w  którym  cząsteczki  A  i  B  nie  są  związane  ze  sobą, 
a  oddziałują  jedynie  siłami  van  der  Waalsa,  natomiast  ip i  jest  funkcją  falową  układu, 
w  którym  nastąpiło  przeniesienie  ładunku,  tj.  stanu  opisanego  przez  strukturę  A(~) — B(+). 
Współczynniki  a  i  b  określają  udział  obu  stanów  układu  w  stanie  stacjonarnym  wiązania. 
Jak  z  tego  wynika,  można  ten  międzycząsteczkowy  typ  wiązania  uważać  za  mezomerię 
między  dwiema  strukturami  granicznymi  i  w  przypadku  wymienionych  przykładów 
napisać 

F3B  ...  0(CH3)2 <-> lÓ? — o(ĆH3)2 ;  J2...B«J2-B 

Z  punktu  widzenia  elektrochemii  obserwacja  ta  jest  szczególnie  interesująca,  gdyż  tego 
rodzaju  związki  cząsteczkowe  mogą  ulegać  wtórnej  dysocjacji  elektrolitycznej.  W  ten 
sposób  odpowiedni  kompleks  jodu  z  pirydyną  wykazuje  znaczne  przewodnictwo  elek- 
tryczne3),  zgodnie  z  równaniem: 


(-)  (+) 
Ja— Pirydyna 


(-) 


(+) 


J  +J— pirydynaH 


(49) 
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3.  ENERGIA  DYSOCJACJI  I  ENERGIA  SIECI  KRYSTALICZNEJ 
POŁĄCZEŃ  JONOWYCH 

Kryształ  powstaje  wówczas,  gdy  duża  liczba  pojedynczych  atomów  łączy  się  w  jedną 
olbrzymią  cząsteczkę.  Analogicznie  jak  w  przypadku  wiązania  pojedynczego,  również 
dla  ciała  stałego  i  cieczy  znane  są  dwie  metody  opisu.  Metodzie  Heitlera-Londona, 
opartej  o  atomowe  funkcje  własne,  odpowiada  tu  model  atomistyczny.  Elektrony  przy¬ 
porządkowuje  się  poszczególnym  węzłom  sieci  krystalicznej.  Metoda  Hunda-Mullikena, 
wychodząca  z  funkcji  własnych  cząsteczki,  ma  swój  odpowiednik  w  modelu  pasmowym 
ciała  stałego.  W  tym  przypadku  rozważa  się  elektrony  znajdujące  się  w  polu  sił  wszyst¬ 
kich  węzłów  sieci  krystalicznej.  Obydwa  wspomniane  opisy  są  przybliżone  i  uwypuklają 
tylko  pewne  strony  problemu,  inne  pozostawiając  nierozwiązane.  Stan  metaliczny 
z  trudem  daje  się  opisywać  w  oparciu  o  model  atomistyczny,  natomiast  dla  wielu  właści¬ 
wości  kryształów  jonowych  właśnie  to  podejście  daje  zadowalające  wyniki. 


Rys.  25.  Schemat  krzywej  potencjalnej  cząsteczki  jonowej 

Zajmiemy  się  teraz  wiązaniem  jonowym,  o  którym  można  powiedzieć  z  dobrym 
przybliżeniem,  iż  w  czystej  postaci  występuje  w  halogenkach  metali  alkalicznych,  znaj¬ 
dujących  się  w  stanie  pary  lub  w  stanie  krystalicznym.  Energię  przyciągania  dwóch 
przeciwnie  naładowanych,  sztywno  umocowanych  jonów  określa  równanie  (13).  Za¬ 
leżność  tej  energii  od  odległości  między  jonami  r  przedstawia  rys.  25.  Odkładając  na 
jednej  osi  U,  a  na  drugiej  odległość  między  jonami  r,  uzyskamy  na  wykresie  hiperbolę 
równoboczną,  co  wynika  z  równości  Ur  =  const.  Dla  Fmałych  wartości  r  zaczynają 
jednak  działać  siły  odpychania,  zbliżenie  jonów  ku  sobie  wymaga  wykonania  pracy. 
Ta  dodatnia  energia  odpychania  ma  na  wykresie  przebieg  bardzo  stromy  (rys.  25), 
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co  oznacza,  że  siły  odpychania  mają  znacznie  krótszy  zasięg  od  sił  przyciągania.  Według 
Borna  można  energię  odpychania  określić  wzorem 


U. 


hjel 


odp 


(50) 


gdzie  jest  stałą  charakterystyczną  dla  danej  substancji,  a  n  przyjmuje  wartość  ok.  9. 
Ogólnie  więc,  zależność  energii  potencjalnej  obu  jonów  od  ich  wzajemnej  odległości 
ma  postać1) 


U  = 


ZjZje  o 
r 


bijel 

ytl 


(51) 


Nakładanie  się  potencjału  przyciągania  i  odpychania  prowadzi  do  krzywej  przedstawio¬ 
nej  na  rys.  25.  Widzimy  tam  minimum  krzywej,  dla  którego  zgodnie  z  równaniem  (1,55) 
zachodzi  związek: 


dU_  K  _ 

dr  ~  rl 


nbijel 

r"0+1  “ 


(52) 


Stąd  można  obliczyć  odległość  między  jonami  w  stanie  równowagi 


<  M 


Rys.  26.  Model  cząsteczki 
halogenku  metalu  alkalicz¬ 
nego  w  stanie  pary 


tzn.  wartość  charakteryzująca  trwałą  cząsteczkę.  Różnica 
energii  potencjalnej  dla  r0  i  rw  określa  pracę  wykonaną  przez 
układ,  gdy  jony  przybliżymy  do  siebie  z  nieskończoności, 
względnie,  na  odwrót,  pracę,  którą  należy  wykonać,  aby  od¬ 
dalić  od  siebie  dwa  jony  tworzące  cząsteczkę  na  odległość 
nieskończenie  dużą.  Jest  to  tzw.  energia  dysocjacji  D  cząstecz¬ 
ki.  Eliminując  z  równań  (51)  i  (53)  bij  otrzymujemy  na  D: 

d  =  i^(1-t)  <54> 


Założenie  Borna  (51)  zostało  później  uzupełnione  i  poprawione2).  Ponieważ,  zgodnie  z  obliczeniami 
kwantowomechanicznymi,  siły  odpychające  jonów  podobnych  do  gazów  szlachetnych  maleją  wykładniczo 
z  odległością,  zastępuje  się  człon  odpychania  w  równaniu  (51)  wyrażeniem 


Uoav  =  óyexp(-r/p) 


(55) 


Człon  przyciągania  należy  dodatkowo  jeszcze  uzupełnić  składnikami  energii  wiązania  uwarunkowanymi 
przez  wzajemną  polaryzację  obu  jonów  (efekt  indukcyjny),  wzajemne  oddziaływanie  powstałych  przez  to 
momentów  dipolowych  oraz  efekt  dyspersyjny  (por.  rys.  26).  W  rezultacie  z  równań  (13),  (15),  (24)  i  (45) 
otrzymujemy 


Un 


^0^1  @0^2  2/^j^2  3  OCj  OC2  i ]  I 2 


h  +  h 


(56) 


ń  Ponieważ  albo  zi,  albo  zj  jest  ujemne,  pierwszy  człon  równania  (51)  jest  też  ujemny. 

2>  M.  B  o  r  n,  J.  E.  Mayer,  Z.  Physik  75,  1  (1932);  E.  S.  Rittner,  J.  Chem.  Phys.  19,  1030 
(1951)  i  tam  cytowana  literatura. 
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Wielkości  i  >J2  oblicza  się  ze  znanych  polaryzowalności  jonowych1)  za  pomocą  równania  (27),  przy  czym 
natężenie  pola  E  według  równań  (1,41)  i  (33)  dane  jest  przez 


E  = 


względnie 


(57) 


Energie  jonizacji  jonów  wynikają  z  drugich  energii  jonizacyjnych  względnie  z  powinowactw  elektronowych 
atomów,  które  to  wielkości  są  również  znane.  Dla  obliczenia  energii  dysocjacji  D  przyjmuje  się  r  =  r0, 
a  zatem  wartości  znane  z  bezpośrednich  pomiarów  dyfrakcji  elektronów  na  parach  soli  2>.  Można  także 
obliczać  te  wielkości  z  doświadczalnie  zmierzonych  energii  dysocjacji  według  podanych  metod.  Stałe 
odpychania  bij  oraz  Q  otrzymuje  się  z  warunku 


Stałą  siłową/ bierze  się  z  widm  pasmowych  ( Q  =  0,31  ±0,01  dla  wszelkich  soli).  Stałe  bij  są  średnio  pięcio¬ 
krotnie  większe  niż  dla  odpowiednich  kryształów.  To  silniejsze  odpychanie  wiąże  się  przypuszczalnie  ze 
zwiększonym  przenikaniem  się  chmur  elektronowych,  czego  przyczyną  jest  prawdopodobnie  ich  defor¬ 
macja  w  krysztale. 

Aby  móc  porównywać  obliczone  w  ten  sposób  energie  dysocjacji  z  wartościami  doświadczalnymi, 
które  zgodnie  z  równaniem 

D  =  D0+I+E  (58) 


składają  się  z  energii  dysocjacji  D0  cząsteczek  na  atomy,  z  pierwszej  energii  jonizacji  I  atomów  metalu 
oraz  z  (ujemnego)  powinowactwa  elektronowego  E  atomu  chlorowca,  należy  jeszcze  uwzględnić  dodatkowo 
różnicę  energii  translacyjnej,  oscylacyjnej  i  rotacyjnej  dla  cząsteczki  i  powstałych  z  niej  swobodnych  jonów. 
Energia  oscylacyjna  cząsteczki  składa  się  z  energii  drgań  zerowych  hvQ[ 2  oraz  z  zależnego  od  temperatury 

5 

udziału  hv0/(exp[hv0jkT]  —  1) ;  energia  rotacyjna  i  translacyjna  przyjmuje  dla  cząsteczek  wartość  —  kT. 
Stąd  wynika  energia  dysocjacji 

*  kT-  (59) 


—  D 


hv  o 

^przy  c  +  ^odp  +  ~  r , 

2  exp  [nv0/kr]  - 


1 


Obliczone  w  ten  sposób  wartości  energii  dysocjacji  zestawiono  w  tabl.  10  wraz  z  wartościami  uzyskanymi 
doświadczalnie;  różnice  wynoszą  tylko  ok.  ±3%.  Ponadto  podano  równowagowe  odległości  między  jonami 
dla  T  =  300°K,  obliczone  momenty  dipolowe  oraz,  dla  porównania,  wartości  e0r0.  Obliczone  momenty 
dipolowe  zgadzają  się  zadowalająco  (±6,5%)  ze  zmierzonymi  doświadczalnie  metodą  odchylania  wiązek 
molekularnych  w  niejednorodnym  polu  elektrycznym. 


Jak  wynika  z  tabl.  10,  energia  dysocjacji  tym  bardziej  wzrasta,  a  odpowiednio  mini¬ 
mum  energii  potencjalnej  tym  bardziej  maleje,  im  mniejsza  jest  odległość  między  jądrami 
obu  jonów.  Odnosi  się  to  zarówno  do  soli  o  niezmiennym  kationie,  jak  i  do  soli  o  nie¬ 
zmiennym  anionie.  Wpływ  polaryzowalności  znajduje  swój  wyraz  w  stosunku  /j,je0r0 , 
który  może  być,  jak  to  wspomniano  już  w  p.  1  tego  rozdziału  —  uważany  za  miarę 
udziału  charakteru  jonowego  wiązania,  jeżeli  będziemy  je  opisywać  metodą  nakładania 
się  dwóch  struktur;  kowalencyjnej  i  jonowej. 


x)  L.  P  a  u  1  i  n  g,  Proc.  Roy.  Soc.  London  (A)  114,  191  (1927). 

2)L.  R.  M  a  x  w  e  1 1,  S.  B.  Hendricks,  V.M.  M  o  s  1  e  y,  Phys.  Rev.  52,  968  (1937).  Chcąc 
obliczyć  energie  dysocjacji  dla  temperatury  pokojowej,  należy  do  temperatury  tej  ekstrapolować  wartości  rQ, 
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Tablica  10 


Energie  dysocjacji,  odległości  międzyjądrowe  w  stanie  równowagi  i  momenty  dipolowe  halogenków 

metali  alkalicznych  w  stanie  pary 


Czą-  , 

-Dobl. 

-^dośw. 

r0,  A 

ftom. 

/Alośw. 

e0r0 

steczka 

[kcal/mol] 

[kcal/mol] 

[300°K] 

[debaje] 

[debaje] 

[debaje] 

LiF 

178 

1,53* 

5,04 

7,35 

LiCl 

157 

1,97* 

4,76 

9,46 

LiBr 

148 

2,14* 

5,11 

10,28 

LiJ 

139 

2,37* 

5,15 

11,38 

NaF 

144 

2,00* 

7,99 

9,60 

NaCl 

126 

128 

2,48 

8,71 

11,91 

NaBr 

121 

123 

2,61 

8,84 

12,53 

NaJ 

113 

116 

2,87 

9,33 

13,78 

KF 

1 

140 

2,17* 

8,06 

8,62 

10,42 

KCł 

115 

2,76 

10,09 

9,53 

13,35 

KBr 

110 

2,91 

10,46 

10,85 

14,07 

KJ 

H: 

103 

3,19 

11,26 

11,05 

15,42 

RbF 

131 

2,31* 

8,33 

11,09 

Rb  Cl 

lll 

112 

2,86 

10,07 

13,73 

RbBr 

107 

106 

3,02 

10,56 

14,50  ' 

RbJ 

102 

99 

3,22 

10,75 

15,46 

CsF 

128 

126 

2,43* 

8,06 

7,61 

11,67 

CsCl 

107 

107 

3,02 

10,39 

9,97 

14,50 

CsBr 

105 

102 

3,10 

10,49 

14,89  , 

CsJ 

99 

99 

3,36 

11,29 

12,1 

16,28 

*  Obliczone  z  doświadczalnych  wartości  D. 


Podane  zależności  odnoszą  się  do  poszczególnych  cząsteczek  jonowych  w  stanie 
pary.  Aby  przenieść  powyższe  rozważania  na  kryształ  jonowy,  musimy  wykonać  sumo¬ 
wanie  po  wszystkich  parach  jonów.  Wówczas  miejsce  energii  dysocjacji  zajmie  energia 
sieci  krystalicznej  U0.  Jest  to  energia,  która  wyzwala  się,  gdy  wolne  jony  łączą  się  w  sieć 
krystaliczną.  Ponieważ  chodzi  tutaj  głównie  o  siły  kulombowskie,  możemy  wyjść  z  tego 
samego  równania  (51),  jak  przy  obliczaniu  ciepła  tworzenia  poszczególnych  cząsteczek. 
Na  każdy  jon  działa  duża  liczba  jonów  sąsiednich  o  tym  samym  lub  o  przeciwnym 
ładunku.  Różne  odległości  równowagowe  są  tutaj  jednak,  z  uwagi  na  regularną  strukturę 
sieci  o  najmniejszym  odstępie  r0,  powiązane  ze  sobą  zależnościami  czysto  geometrycz¬ 
nymi;  w  analogicznym  do  równania  (51)  wyrażeniu  na  energię  potencjalną  występują 
więc  dodatkowe  czynniki,  które  zależą  wyłącznie  od  typu  sieci  i  mogą  być  z  góry  obliczo¬ 
ne.  W  przypadku  soli  binarnej  otrzymuje  się  na  energię  potencjalną,  odniesioną  do 
Jednej  pary  jonów,  wzór 


U  = 


az2e\ 


bel 


(60) 


r 


f 
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Wielkość  a,  tzw.  stałą  Madelunga1),  można  obliczyć  dla  różnych  typów  sieci.  Odległość 
równowagową  r0  również  i  teraz  otrzymuje  się  z  wyrażenia 


dU 


dr 

a  stąd  współczynnik  odpychania 


=  K  = 


az2el 


bel 


*3+1 


0 


(61) 


b  = 


(62) 


Podstawiając  to  wyrażenie  otrzymujemy  z  równania  (60)  energię  potencjalną  dla  każdej 
pary  jonów  sieci  w  stanie  równowagi 


U0  ~ 


az2el  L  1  \ 

r0  \  nj 


(63) 


W  celu  obliczenia  całkowitej  energii  sieci  w  przeliczeniu  na  1  mol  soli  należy  jeszcze 
uwzględnić  liczbę  koordynacyjną.  Tak  więc  np.  w  sieci  regularnej  płasko  centrowanej 
(NaCl)  każdy  jon  otoczony  jest  sześcioma  jonami  o  ładunku  przeciwnym,  mamy  więc 
do  czynienia  z  6  wiązaniami  polarnymi.  Ogółem  w  jednej  gramocząsteczce  znajduje  się 
2N  jonów,  z  których  należy  uwzględnić  tylko  połowę,  w  przeciwnym  bowiem  przypadku 
każde  wiązanie  byłoby  liczone  podwójnie.  Stałą  a  należy  więc  tu  pomnożyć  przez  6, 
by  otrzymać  molową  energię  sieci 


Odpowiednio  przeliczone  stałe  Madelunga  A  dla  najważniejszych  typów  sieci  zestawiono 
w  tabl.  11. 

Tablica  11 

Stałe  Madelunga  dla  różnych  typów  sieci 


Typ  sieci 

Liczba 

koordynacyjna 

A 

NaCl  (regularna  płasko  centrowana) 

6 

1,74756 

CsCl  (regularna  przestrzennie  centrowana) 

8 

1,76267 

ZnS  (blenda  cynkowa) 

4 

1,63806 

ZnS  (wurcyt) 

4 

1,641 

CaF2  (fluoryt) 

8  lub  4 

5,03878 

TiOz  (rutyl) 

6  lub  3 

4,816 

TiOz  (anataz) 

6  lub  3 

4,800 

Cu20  (kupryt) 

4  lub  2 

4,11552 

O  E.  M  a  d  e  1  u  n  g,  Physik.  Z.  11,  898  (1910);  19,  524  (1918);  por.  również  P.  P.  Ewald,  Ann t 
Physik  63,  253  (1921);  O.  E  m  e  r  s  1  e  b  e  n,  Z.  physik.  Chern.  199,  170  (1952). 

W  celu  obliczenia  wartości  a  sumuje  się  pojedyncze  prace  cząstkowe  wnoszone  przez  łańcuch  jonów 
równoległy  do  krawędzi  kryształu,  wnoszone  przez  pozostałe  równoległe  łańcuchy  jonów  leżące  w  tej 
samej  płaszczyźnie,  a  w  końcu  wnoszone  przez  łańcuchy  leżące  w  płaszczyznach  nad  i  pod  płaszczyznę 
rozważaną.  Otrzymuje  się  szybkozbieżne  sumy,  gdyż  wnoszone  prace  cząstkowe  szybko  maleją  ze  wzrostem 
odległości  między  jonami.  v 
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Energia  sieci  U0  określa  ciepło  tworzenia  się  1  mola  kryształu  z  wolnych  jonów 
gazowych  dla  T  —  0,  nie  zawiera  więc  żadnych  udziałów  termicznych.  Wielkość  r0 
można  wyznaczyć  bardzo  dokładnie  z  pomiarów  rentgenograficznych  i  elektronograficz- 
nych  kryształu,  a  wykładnik  odpychania  n  otrzymuje  się  ze  ściśliwości  kryształów1*; 


ń  Ściskając  kryształ  wykonuje  się,  zgodnie  z  równaniem  (11,28),  pracę  kompresji,  która  wynosi  A  — 
V 

=  —  /  pdV  i  która  jest  równa  zmianie  energii  potencjalnej  jonów  wynikającej  ze  zmienionej  odległości 
V°  ...  . 

między  nimi.  Rozwijając  U  w  szereg  Taylora  w  otoczeniu  punktu  r0  otrzymujemy 


Dla  małych  ciśnień,  a  więc  dla  małych  zmian  dr  można  odrzucić  człony  szeregu  dalsze  niż  drugi.  Ponieważ 
8UI8r)r0,  zgodnie  z  równaniem  (61),  jest  równe  zeru,  uzyskujemy 


1  /  82U  \  r 

u-u.-Aa.^ )w-~  [nr 

Przyjmując  az*e%  =  C  otrzymuje  się  z  równań  (60)  i  (62): 

1I82U\  ,  /  C  C^+IK"1) 


C(n-l) 


{drf 


Dla  kryształu  o  sieci  regularnej  płasko  centrowanej  wyrażenie  to  staje  się  analogiczne  do  równania  (64): 

AU 

mol 


6NC(n—l)  fjs2  at  Az2e20(n-l)/js2 
(dr)2  =  N - - (dr)2 


2A  '  '  2  4 

Ponieważ  ciśnienie  przed  kompresją  równe  jest  zeru,  a  po  kompresji  równe  p,  możemy  do  obliczenia  całki 
—  /  pdV  przyjąć  w  przybliżeniu  pewne  stałe  ciśnienie  średnie  p/2.  Zmiana  objętości  określona  jest  rów¬ 
naniem 

AV=  V-V0  =  2N (r3  —  ro)  =  2 N[(r0+dr)3-r30]  S  6 Nr20dr 

Stąd  mamy 

A  =  -  j pdV  =  -  =  -3 pNrldr 

Porównanie  pracy  kompresji  i  energii  sieci  w  przeliczeniu  na  1  mol  prowadzi  do  wzoru 

Az2e  §  (n—l)dr 

P  ~  64 


dV  dr  dV  dr  ... 

Z  wyrażenia  V  =  2 Nr3  wynika  dalej,  że  -  =  3  —  lub  ■  =  3  — .  Podstawiając  to  i  pamiętając, 

dV  1  a  V  r  V°  .  r° 

że - —  • — =  X  określa  średnią  ściśliwość  kryształu  w  zakresie  ciśnień  od  0  do  p,  otrzymujemy 

V0  P 

ostatecznie 


Az2el(n— 1)  dV 

P==  184  Fo  = 

Wynika  z  tego  wzór  na  średnią  ściśliwość 

=  18r04 

^  Az2el(n—  1) 

Wykładnik  odpychania  określa  wyrażenie: 


1  dV 

1(VÓ 


184  9Vtq 

Az2el%  NAz2el% 


(65) 


W  ten  sposób  otrzymuje  się  np.  dla  KC1  wartość  n  =  9,7  przyjmując  r0  i  A  z  tabl.  11  i  12  oraz  doświad¬ 
czalnie  otrzymaną  wartość  %  =  5,0  •  10-12  jednostek  CGS. 
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dysponujemy  więc  wszystkimi  danymi  potrzebnymi  do  obliczenia  UQ.  Energia  sieci 
jest  według  równania  (64)  mniejsza  o  ułamek  1 \n  (ok.  10%)  niż  kulombowski  potencjał 
przyciągania  jonów.  Wpływ  polaryzowalnośei  jonów  jest  w  tym  przypadku  istotnie 
mniejszy  niż  dla  pojedynczych  cząsteczek  gazu,  gdyż  pole  działające  na  jony  ma  wysoką 
symetrię,  tak  że  siły  indukcyjne  w  znacznym  stopniu  się  kompensują.  Dokładniejsze 
obliczenia15  dla  halogenków  metali  alkalicznych,  uwzględniające  oddziaływania  dysper¬ 
syjne  o  potencjale  odpychania  malejącym  wykładniczo  zgodnie  z  równaniem  (55)  oraz 
zerową  energię  drgań  sieci,  prowadzą  do  liczb  zestawionych  w  tabl.  12. 


Tablica  12 

Energia  sieci  halogenków  metali  alkalicznych 


Sól 

r0  w  sieci 

[A] 

(T  «  300°K) 

Uq  obi. 

według  Hugginsa 
[kcal/mol] 

U o  dośw. 

z  ciepła  dysocja¬ 
cji  kryształu 
[kcal/mol] 

U0 

z  cyklu 
Borna-Habera 

LiF 

2,01 

-245 

-247 

LiCl 

2,57 

-202 

-202 

LiBr 

2,75 

-191 

-194 

LiJ 

3,00 

-178 

-181 

NaF 

2,31 

-217 

-218 

NaCl 

2,81 

-185 

-118 

-183 

NaBr 

2,97 

-177 

-176 

-177 

NaJ 

3,23 

-166 

-166 

-166 

KF 

2,67 

-194 

-193 

KC1 

3,14 

-169 

-166 

KBr 

3,29 

-163 

-160 

-161 

KJ 

3,52 

-154 

-154 

-152 

RbF 

2,82 

-185 

-186 

RbCl 

3,28 

-163 

-162 

RbBr 

3,43 

-157 

-151 

-158 

RbJ 

3,66 

-149 

-146 

-150 

CsF 

3,00 

-177 

' 

-178 

CsCl 

3,50 

-154 

-155 

CsBr 

-151 

-152 

CsJ 

-144 

-141 

-145 

Jak  wykazuje  porównanie  z  tabl.  10,  odległości  międzyjonowe  w  cząsteczce  są  zawsze 
mniejsze  niż  w  krysztale25.  Wynika  to  stąd,  że  w  krysztale  energia  przyciągania  między 

J)M.  Born,  J.  E.  Mayer,  Z.  Physik  75,1  (1932);  J.  E.  Mayer,  L.  Helmholtz,  ibid. 
75,19  (1932);  J.  E.  Mayer,  J.  Chem.  Phys.  1,  270  (1933);  M.  L.  Huggins,  ibid.  5,  143  (1937). 

2)  Wyznaczenie  odległości  w  krysztale  dla  T  —  0  w  oparciu  ó  współczynnik  rozszerzalności  cieplnej 
daje  wartości  mniejsze  o  co  najwyżej  1%. 
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danym  jonem  a  jego  sześcioma  względnie  ośmioma  najbliższymi  przeciwnie  nałado¬ 
wanymi  sąsiadami  ulega  wpływom  jonów  zewnętrznych,  nie  ulega  natomiast  takim 
wpływom  energia  odpychania.  Ponadto,  w  krysztale  mimo  większej  odległości  między 
jonami,  minimum  potencjału  leży  znacznie  niżej  niż  w  cząsteczce,  co  należy  przypisać 
oddziaływaniom  z  najbliższymi  przeciwnie  naładowanymi  sąsiadami.  Zgodność  do¬ 
stępnych  wartości  doświadczalnych  ciepeł  dysocjacji  soli  na  wolne  jony  z  wartościami 
obliczonymi  jest  dobra. 

Dalsza  możliwość  sprawdzenia  obliczonych  energii  sieci  polega  na  ich  porównywaniu  z  innymi  dostęp¬ 
nymi  doświadczalnie  wielkościami  energetycznymi.  Można  obliczyć  ciepło  tworzenia  się  soli  z  pierwiast¬ 
ków  posługując  się  cyklem  Boma-Habera.  W  przypadku  np.  NaCl  rozumujemy  następująco :  przeprowa¬ 
dzenie  1  mola  stałego  sodu  w  stan  pary  i  przeprowadzenie  wolnych  atomów  (w  stanie  gazowym)  w  jony 
wymaga  zużycia  energii  równej  ciepłu  sublimacji  sodu  LNa  oraz  molowej  energii  jonizacji  yNa.  Następnie, 
do  rozłożenia  na  atomy  1/2  mola  Cl2,  a  z  kolei  do  przeprowadzenia  tych  atomów  w  stan  jonowy  (przez 
dostarczenie  każdemu  atomowi  chloru  po  jednym  elektronie)  potrzebna  jest  najpierw  energia  równa  poło¬ 
wie  molowej  energii  dysocjacji  DCi2/2;  następnie  jednak  uwalnia  się  energia  równa  powinowactwu  elektro¬ 
nowemu  Eci •  Wolne  jony  Na+  i  Cl~  łącząc  się  ze  sobą  tworzą  sieć,  przy  czym  wyzwala  się  energia  sieci 
równa  U0.  Zgodnie  z  zasadą  zachowania  energii  suma  algebraiczna  tych  energii  jest  równa  efektowi  cieple 
nemu  AH  reakcji:  Nastały+l/2  Cl  — >  NaClstały,  a  zatem  wielkości  dającej  się  bezpośrednio  zmierzyć: 

AH  —  i-Ka+^Na  A - ~~  +-E'ci  +  £A)  (66) 

Ponieważ  AH,  L  i  D  znane  są  zazwyczaj  wyłącznie  dla  temperatury  standardowej  (298°K),  dlatego  energia 
sieci  UQ,  która  podobnie  jak  energia  jonizacji  i  powinowactwo  elektronowe  nie  zawiera  udziałów  termicz¬ 
nych,  musi  być  przeliczona  do  wartości  odpowiadającej  tej  temperaturze.  Do  tego  celu  potrzebna  jest  znajo¬ 
mość  pojemności  cieplnej  soli  w  stanie  stałym  i  w  stanie  wolnych  jonów  gazowych.  Te  dane  uzyskuje  się 

298 

zgodnie  z  równaniem  (11,37)  z  całki  J  C0dT,  jeżeli  znane  są  ciepła  molowe  i  ich  zależność  od  tempera- 

o 

tury.  Energie  jonizacji  metali  alkalicznych  są  znane,  wartości  powinowactwa  elektronowego  atomów  chlo¬ 
rowców,  wielkości  dawniej  trudno  dostępne,  są  obecnie  łatwe  do  określenia  za  pomocą  różnych  metod 
poświadczalnych1).  W  ten  sposób  dane  są  wszystkie  wielkości  potrzebne  do  obliczenia  U0  według  cyklu 
Boma-Habera.  Tak  obliczone  wartości2)  zgadzają  się  dosyć  dobrze  z  wartościami  wyznaczonymi  z  równa¬ 
nia  (64),  względnie  z  wartościami  wyznaczonymi  metodą  Mayera-Helmholtza.  Energie  sieci  można  więc 
na  ogół  uważać  za  pewne  z  dokładnością  od  1  do  2%. 

Licznych  możliwości  wykorzystania  energii  sieci  do  rozwiązywania  problemów  chemicznych  dostar¬ 
czają  tzw.  reakcje  podwójnej  wymiany,  jak  np. 

LiBr  +  KF  ^±LiF  +  KBr  {67) 

Położenie  równowagi,  jaka  ustala  się  po  zetknięciu  nasyconych  roztworów  wodnych  tych  soli,  można 
przewidzieć  z  energii  sieci,  gdyż  wszystkie  pozostałe  wielkości  równania  (66)  są  identyczne  dla  obu  stron 
reakcji  (67).  Jeżeli  wszystkie  sole  krystalizują  się  w  tym  samym  typie  sieci,  jak  to  ma  miejsce  w  wybranym 
przykładzie,  to  stała  Madelunga  jest  również  taka  sama,  a  różnica  energii  sieci  zależy  według  równania 
(64)  wyłącznie  od  różnicy  odległości  międzyjonowych 

(1  \  r  1  1  1  1"1 

1  — —  I  I - h  - ; - I  (68) 

n  J  \_f  rK Br  ^LiBr  J 

*)  Por.  H.  S.  M.  M  a  s  s  e  y,  Negative  Ions,  Cambridge  1950. 

2)  Nie  jest  to  jednak  ogólnie  słuszne:  różnice  np.  między  energiami  sieci  obliczonymi  a  uzyskanymi 
metodą  Borna-Habera  dla  halogenków  miedzi  (I)  i  srebra  (I)  są  dosyć  znaczne.  Wynikać  to  może  z  częścio¬ 
wo  kowalencyjnego  charakteru  wiązań  metal-chlorowiec  w  kryształach  tych  związków. 
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Entropia  reakcji  będzie  w  tym  przypadku  praktycznie  równa  zeru,  a  więc  według  równania  (11,73)  AG  ęz 
g  A II  =  AU a  i  znak  przy  AU0  zadecyduje  o  tym,  czy  reakcja  będzie  przebiegać  z  lewa  na  prawo,  czy  na 
odwrót.  Gdy  podstawimy  wartości  r0  z  tabl.  12,  wówczas  wyrażenie  w  nawiasach  kwadratowych  stanie 
się  dodatnie,  czyli  U0  będzie  ujemne  i  okaże  się,  że  równowaga  reakcji  (67)  jest  przesunięta  w  prawo. 

Jak  się  przekonamy  z  następnego  rozdziału,  odległości  sieciowe  składają  się  niemal  wyłącznie  z  indy- 

1  1  .  1  1 

widualnych  promieni  jonowych.  Ponieważ  — - 1 - jest  zawsze  większe  od - [ — - dla  a<b 

a-\-c  b+d  a+d  b-\-c 

i  c  <  d,  można  łatwo  wykazać,  że  w  tego  rodzaju  reakcjach  podwójnej  wymiany  trwalsza  jest  zawsze  ta 
para  soli,  w  której  łączą  się  ze  sobą  oba  największe  i  oba  najmniejsze  jony.  Reguła  ta  jest  całkowicie  speł¬ 
niona  w  przypadku  halogenków  metali  alkalicznych1). 
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4.  PROMIENIE  JONOWE  I  TYPY  SIECI  ZWIĄZKÓW  JONOWYCH 

Dokładniejsza  analiza  odległości  sieciowych  r0  z  tabl.  12  wykazuje,  że  różnice  A r0 
dla  soli  o  jednakowych  kationach,  a  różnych  anionach  lub  na  odwrót,  są  w  przypadku 
takich  kombinacji  jak  LiCl— LiF,  NaCl — NaF,  KC1— KF,  RbCl — RbF,  CsCl— CsF 
w  przybliżeniu  stałe.  Spostrzeżenie  to  nasunęło  myśl,  że  wspomniane  odległości  składają 
się  addytywnie  z  promieni  pojedynczych  jonów,  a  więc  że  można  te  jony  uważać  z  dobrym 
przybliżeniem  za  sztywne  kule,  które  nie  mogą  się  do  siebie  przybliżyć  bardziej  niż 
pozwala  na  to  ich  sztywność.  Fizycznie  oznacza  to,  że  energii  odpychania  nie  można 
tu  już  przedstawiać  za  pomocą  wyrażeń  typu  b/rn  względnie  be~r/a,  lecz  że  wzrasta  ona 
nieskończenie  stromo,  tzn.  na  wykresie  staje  się  równoległa  do  osi  rzędnych. 

W  oparciu  o  różne  założenia  można  dokonywać  formalnego  rozdziału  doświadczalnie 
znalezionych  odległości  sieciowych  rQ  na  promienie  jonowe.  Jeżeli  przyjmie  się,  że  w  LiJ 
kationy  są  tak  małe,  iż  jony  J~"  stykają  się  ze  sobą,  to  z  ich  odległości  sieciowych  równych 
4,24  A  wynika  promień  jonowy  dJa  J~  równy  2,12  A.  Wykorzystując  tę  wartość  można 
obliczyć  wszystkie  pozostałe  promienie  jonowe.  Goldschmidt2)  wyznaczył  drogą  innego 
postępowania  promień  jonowy  F~  z  refrakcji  molowej  soli  i  otrzymał  wartość  1,33  A  ; 
w  oparciu  o  nią  obliczył  promienie  jonowe,  z  których  najważniejsze  podaje  tabl.  13. 
Według  Paulinga3)  promienie  jonów  o  takiej  samej  konfiguracji  elektronowej,  jak  np. 
Na+  i  F~,  są  odwrotnie  proporcjonalne  do  efektywnego  ładunku  jądra,  równego  rzeczy¬ 
wistemu  ładunkowi  jądrowemu  ze0  pomniejszonemu  o  ładunek  pozostałych  elektronów, 
który  należy  jednak  uprzednio  pomnożyć  przez  stałą  ekranowania  S.  Wartość  S  otrzymać 
można  bądź  eksperymentąłnie  z  widm,  bądź  wyznaczyć  teoretycznie.  Dla  jonów  o  struk- 

9  E.  B.  T  h  o  m  a  s,  L.  J.  W  o  o  d,  J.  Am.  Chem.  Soc.  56,  92  (1934);  57,  82  (1935);  58, 1341  (1936). 

2)  V.  M.  Goldschmidt,  Geochemische  Yerteilungsgesetze  der  Elemente,  Oslo  1923 — 1927. 

3)  L.  C.  P  a  u  1  i  n  g,  Proc.  Roy.  Soc.  London  (A)  114,  181  (1927);  Z.  Krisł.  81,  1  (1932). 
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turze  elektronowej  neonu  S  ma  wartość  4,52,  tak  że  efektywny  ładunek  jądrowy  jonów 
Na+  i  F~  przyjmuje  wartości  (11— 4,52)e0  =  6,48e0,  względnie  (9— 4,52)e0  =  4,48e0. 

r  4  48 

Z  rNa++rF_  =  2,31  A  i  2  31— r —  =  wyn^a  r =  ^>95  A  i  rF_  =  1,36  A, 

co  dobrze  zgadza  się  z  wartościami  podanymi  przez  Goldschmidta.  Z  uwagi  na  bardzo 
uproszczony  model  sztywnych  jonów  odchylenia  o  kilka  setnych  A  w  oznaczeniach 
wykonanych  różnymi  metodami  są  bez  znaczenia.  Dla  jonów  wielo  wartościowych  i  nie¬ 
podobnych  do  gazów  szlachetnych  odchylenia  te  są  jednak  dużo  większe1*. 


Tablica  13 

Promienie  jonowe  według  Goldschmidta  w  (A) 


i 

H+ 

1,54 

Li+ 

Be2+ 

b3+ 

O2- 

F- 

j 

OH- 

0,78 

0,34 

0,2 

1,32 

1,33 

! 

1,45 

Na+ 

Mg2+ 

Al3+ 

S2~ 

ci- 

i 

h3o+ 

0,98 

0,78 

0,57 

1,74 

1,81 

1,40 

K+ 

Ca2+ 

Ga3+ 

Se2“ 

Br- 

Cu+ 

Zn2+ 

NH+ 

1,33 

1,06 

0,62 

2,02 

1,96 

0,95 

0,83 

1,43 

Rb+ 

Sr2+ 

In3+ 

Te2" 

J" 

Ag+ 

Cd2-1 

1,49 

1,27 

0,92 

2,22 

2,19 

1,13 

1,03 

Cs+ 

Ba2: 

Tl3+ 

Hg2+ 

1,65 

1,43 

1,05 

i 

1,12 

Opierając  się  na  modelu  sztywnych  jonów  można  wyprowadzić  pewne  reguły  określa¬ 
jące  względną  trwałość  różnych  typów  sieci.  Reguły  te  nie  zawsze  są  jednak  spełniane  ze 
względu  na  zbyt  wielkie  uproszczenia  modelu.  Z  uwagi  na  to,  że  stała  Madelunga  dla 
sieci  typu  CsCl  jest  większa  niż  dla  sieci  typu  NaCl,  wszystkie  halogenki  metali  alkalicz¬ 
nych  powinny  krystalizować  w  układzie  przestrzennie  centrowanym  typu  CsCl,  gdyż 
podczas  powstawania  kryształów  z  wolnych  jonów  udział  entropii  reakcji  w  U0  będzie 
we  wszystkich  przypadkach  tego  samego  rzędu2).  Zachodzi  to  faktycznie,  ale  jedynie 
w  przypadku  soli  o  dużym  kationie,  jak  np.  CsCl,  CsBr  lub  CsJ.  Odległość  sztywnych 
jonów  r+-\-r__  równa  jest  wówczas  połowie  przekątnej  sześcianu.  Zmniejszając  r+  przy 
ustalonym  r_  osiągniemy  stan,  w  którym  aniony  będą  się  wzajemnie  stykać.  Wówczas 


**  Według  nowych  rentgenograficznych  oznaczeń  gęstości  elektronowych  w  kryształach  jonowych 
[H.  Wit  te  iin.,  Z.  physik.  Chern.,  N.  F.  3,  296  (1955);  4,  36  (1955)]  jony  ujemne  są  na  ogól  mniejsze, 
a  jony  dodatnie  —  większe  od  wartości  podanych  przez  Goldschmidta  i  Paulinga.  Por.  także  krytyczne 
rozważania:  H.  G.  H  e  i  d  e,  Z.  physik.  Chem.  205,  167  (1956). 

2)  Dla  T  —  0  odpada  oczywiście  wpływ  entropii. 
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krawędź  sześcianu  równa  będzie  2 r_,  a  ponieważ  przekątna  sześcianu  ma  się  do  jego 
krawędzi  jak  j/3  do  1,  to  w  rezultacie  otrzymamy 

=  łA  lub  n  =  / 3  _  1  =  0,732  (69) 

Gdy  będziemy  zmniejszać  w  dalszym  ciągu  r+,  wartość  —  stanie  się  mniejsza  od 

T_ 

0,732;  wówczas,  na  skutek  stykania  się  anionów  ze  sobą,  przestanie  maleć  odległość 
sieciowa,  a  tym  samym  zacznie  wzrastać  energia  sieci.  W  związku  z  tym  sieć  typu  CsCl 
przejdzie  w  takim  przypadku  w  sieć  typu  NaCl,  dla  której  analogiczne  rozważania  dają: 

^±  =  /  2  —  1  =  0,414  (70) 

Podane  wartości  liczbowe  ilorazu  r+/r_  przedstawiają  więc  każdorazowo  dolną  granicę 
trwałości  sieci  typu  CsCl  względnie  typu  NaCl.  Jeżeli  r+jr_  maleje  poniżej  0,414,  to 
bardziej  stabilna  dla  liczby  koordynacyjnej  4  staje  się  struktura  tetraedryczna,  dla  której 
dolną  granicę  trwałości  określa  równanie: 

^t  =  |v/6  —1  =0,225  (71) 

Od  reguły  tej  istnieją  liczne  wyjątki,  np.  halogenki  Rb,  a  dalej  KC1  i  KF.  Krystali¬ 
zują  one  w  sieci  typu  NaCl,  mimo  że  stosunek  r+/r_  >  0,732,  co  wynika  z  tabl.  13. 

Również  i  te  odchylenia  można  wytłumaczyć  wielokrotnie  wspomnianym  już  faktem,  że  nawet  w  przy¬ 
padku  halogenków  metali  alkalicznych,  a  zatem  najbardziej  typowych  przedstawicieli  wiązania  jonowego, 
występuje  w  wiązaniu  dosyć  znaczny  udział  charakteru  kowalencyjnego.  Należy  przyjąć1),  że  między 
anionami  o  strukturze  elektronowej  gazów  szlachetnych  a  kationami  o  niepełnej  strukturze  elektronowej 
zachodzi  podobne  oddziaływanie  wzajemne,  jakie  ma  miejsce  w  przypadku  związków  cząsteczkowych, 
gdzie  jest  to  wynikiem  występowania  sił  przenoszenia  ładunku  (por.  p.  2e  tego  rozdziału).  Zależnie  od 
stanu  elektronowego  anionu  wzajemne  oddziaływanie  może  faworyzować  pewne  kierunki.  Jeżeli  chodzi 
o  niezhybrydyzowane  pary  elektronowe  s  względnie  p  anionu,  to  odpowiednie  funkcje  własne  p  mają 
symetrię  oktaedryczną  na  skutek  swego  ukierunkowania  wzdłuż  trzech  prostopadłych  do  siebie  osi  układu. 
Z  tego  względu  faworyzują  one  także  otoczenie,  dla  którego  liczba  koordynacyjna  wynosi  6  (sieć  typu 
NaCl).  Jeżeli  natomiast  chodzi  o  zhybrydyzowane  funkcje  własne  sp3  o  symetrii  tetraedrycznej,  to  uprzy¬ 
wilejowany  będzie  typ  sieci  o  liczbie  koordynacyjnej  4  (sieć  blendy  cynkowej).  Z  tego  powodu  trwalsza 
ze  względów  elektrostatycznych  sieć  typu  CsCl  o  liczbie  koordynacyjnej  8  często  już  w  ogóle  nie  wystę¬ 
puje,  mimo  że  stosunek  promieni  r+/r_  może  być  większy  od  0,732,  gdyż  sieć  typu  NaCl  jest  uprzywilejo¬ 
wana  przez  udziały  pochodzące  od  kowalencyjnego  charakteru  wiązań.  Podobne  rozważania  dotyczą  także 
powstawania  i  właściwości  sieci  warstwowych,  jakie  występują  w  przypadku  soli  metali  ciężkich,  np.  CdJ2. 


5.  MODEL  PASMOWY  KRYSZTAŁÓW 

Równocenność  poszczególnych  elementów  sieci  w  krysztale  umożliwia  wymianę 
elektronów  między  nimi.  Analogicznie  do  omawianego  już  przypadku  cząsteczki  H2 
istnieje  dla  n  zawartych  w  krysztale  atomów  n  różnych  możliwości  rozmieszczenia  elek- 


Por.  H.  Krebs,  Z.  anorg.  Chem.  278,  82  (1955)  i  tam  podana  literatura. 
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tronów,  tzn.  n  funkcji  własnych  opisujących  taki  układ  jako  całość.  Zdegenerowana 
dla  dużych  odległości  między  atomami  energia,  na  skutek  silnych  oddziaływań  wzajem¬ 
nych,  ulega  w  krysztale  rozszczepieniu  na  n  dyskretnych  poziomów  energetycznych. 
Odnosi  się  to  do  wszystkich  stanów  każdego  pojedynczego  atomu.  Wielkość  rozszczepie¬ 
nia  zależy  wyłącznie  od  wielkości  tych  oddziaływań,  tj.  od  prawdopodobieństwa  wymiany 
elektronu.  Jest  ona  nieznaczna  dla  elektronów  położonych  blisko  jądra  i  rośnie  ze  wzro¬ 
stem  odległości  od  jądra.  W  ten  sposób  powstaje  model  pasmowy  ciała  stałego,  który 
schematycznie  przedstawia  rys.  27. 


i  sLeć  pojedynczy  atom 

Rys.  27.  Wyprowadzenie  pasmowego  modelu  ciała  stałego  ze  schematu  termów  energetycznych  pojedyn¬ 
czego  izolowanego  atomu 


Szerokość  pasma  wynosi  maksymalnie  kilka  elektronowoltów.  W  obrębie  każdego 
pasma  znajduje  się  n  dyskretnych  poziomów  energetycznych.  Ze  względu  na  wielkość 
liczby  n,  odległości  między  sąsiednimi  poziomami  są  tak  nieznaczne,  iż  można  te  pasma 
traktować  jako  prawie  ciągłe  obszary  energetyczne.  Pomiędzy  pasmami  zawarte  są 
obszary  energetycznie  wzbronione,  w  których  elektrony  nie  mogą  się  znajdować.  Obszary 
te  odpowiadają  zabronionym  stanom  energetycznym  w  pojedynczych  atomach.  Według 
zasady  Pauliego  każdy  poziom  w  obrębie  pasma  może  być  obsadzony  przez  dwa  elektrony 
o  przeciwnych  spinach. 

Jak  wiadomo,  dla  T  =  0  energia  równa  jest  energii  swobodnej.  Ta  zaś  osiąga  swą 
najniższą  wartość  w  stanie  równowagi.  Ogólnie,  jeżeli  mamy  n  elektronów,  to  w  stanie 
równowagi,  dla  T  =  0,  będzie  zajętych  n/2  poziomów  pasm,  po  dwa  elektrony  na 
każdym.  Odpowiednio  do  liczby  istniejących  stanów  otrzymuje  się  więc  zależną  od  n 
energię  graniczną  EF,  poniżej  której  wszystkie  poziomy  są  obsadzone.  Poziomy  powyżej 
tej  energii  granicznej  są  nieobsadzone  dla  T  =  0.  EF  nazywamy  poziomem  Fermiego 
układu. 

Dla  temperatur  T  >  0  ten  ostry  podział  elektronów  na  poziomy  energetyczne  pasma 
ulega  rozluźnieniu.  Prawdopodobieństwo  obsadzenia  danego  poziomu  energetycznego 
E  określone  jest  przez  statystykę  Fermiego: 


w(E)  = 


1 


\e-eĄ 

1+expNH 


(72) 


Na  rys.  28  przedstawiono  schematycznie  w(E)  jako  funkcję  E. 

Pewne  wyobrażenie  o  szerokości  tego  zakresu  po  obu  stronach  EF  daje  następujące 
rozumowanie.  Dla  T  >  0  elektrony  dążą  do  osiągnięcia  energii  cieplnej  3kTj2.  Prze- 
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szłyby  one  wówczas  w  inny  stan,  wyższy  o  tę  wartość.  Widzieliśmy  jednak,  że  dla  T  =  0 
wszystkie  dozwolone  poziomy  poniżej  poziomu  Fermiego  są  obsadzone.  Tylko  takie 
elektrony,  których  poziomy  energetyczne  są  niższe  od  poziomu  Fermiego  o  wartość 
kT  (lub  jej  wielokrotność)  mogą  zatem  przyjmować  energię  cieplną,  naturalnie  przy 
założeniu,  że  w  równym  odstępie  kT  po  drugiej  stronie  EF  znajdują  się  dozwolone  po¬ 
ziomy  nieobsadzone.  Przedstawione  na  rys.  28  „rozluźnione”  rozkłady  elektronów  na 
poziomy  energetyczne  w  porównaniu  z  rozkładem  dla  T  =  0  rozciągają  się  dlatego 
też  tylko  na  kilka  wielokrotności  kT  po  obu  stronach  EF.  W  temperaturze  pokojowej 
kT  jest  rzędu  kilku  setnych  eV.  Schemat  termów  energetycznych  obejmuje  jednak 
wiele  eV.  Nieliczne  tylko  elektrony  mogą  zatem  w  temperaturze  pokojowej  przyjmować 
energię  cieplną  i  to  tylko  wówczas,  gdy  EF  leży  w  danym  paśmie,  jak  to  zaznaczono 
na  rys.  31  A.  Sytuacja  taka  zachodzi  w  przypadku  metali.  Tym  tłumaczy  się  nieznaczny 
udział  elektronowy  w  cieple  molowym  Cv  metali.  Dla  izolatorów  EF  leży  w  obszarze 
wzbronionym.  Elektrony  nie  wnoszą  zatem  żadnego  wkładu  do  Cv  izolatorów. 


k 

w(E) 

\ 

V\ 

T=0 

\\ 

\\ 

U<  //<  I2 

Tr 

A\r-r2 

„ 

Ef  E 

Rys.  28.  Rozkład  energii  elektronów  w  ciele  stałym 

Gdy  do  kryształu  przykłada  się  zewnętrzne  pole  elektryczne,  elektrony  powinny 
ulegać  przyspieszeniu,  co  spowodowałoby  zmianę  ich  energii.  W  całkowicie  zapełnio¬ 
nych  pasmach  nie  ma  jednak  miejsca  dla  takich  elektronów  o  nieco  wyższej  energii. 
Ten  stan  rzeczy  można  również  sformułować  inaczej:  aby  w  całkowicie  zapełnionych 
pasmach  mogły  być  przyspieszane  elektrony  o  małej  energii,  należy  im  zapewnić  miejsce 
na  wyższych  poziomach.  Ponieważ  nad  pasmem  całkowicie  zapełnionym  leży  obszar 
wzbroniony,  jest  to  możliwe  tylko  wówczas,  gdy  wyhamuje  się  elektrony  o  wyższej 
energii.  Podczas  gdy  elektrony  przy  dolnej  granicy  całkowicie  zapełnionego  pasma  mają 
masę  dodatnią,  elektronom  w  górnej  części  pasma  należy  przypisać  ujemną  masę  efek¬ 
tywną.  Gdy  w  jakimś  krysztale  najwyższe  pasmo  energetyczne  jest  zapełnione  całko¬ 
wicie,  wówczas  żadne  przewodnictwo  elektronowe  nie  jest  możliwe  (izolator).  Jeżeli 
natomiast  to  najwyższe  pasmo  jest  zapełnione  tylko  częściowo,  to  elektrony  są  zdolne 
do  przewodzenia  prądu  (metale). 

Rzeczywista  liczba  elektronów  o  energii  między  E  i  (EĄ-dE)  zależy  nie  tylko  od 
zv(E),  lecz  również  od  liczby  takich  możliwych  stanów  energetycznych.  Ponieważ  każdy 
z  tych  stanów  Z  może  być  obsadzony  dwoma  elektronami,  można  napisać: 

dn  —  2Z  •  zu  (E) 


(73) 
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Suma  wszystkich  dn  musi  być  równa  liczbie  wszystkich  obecnych  elektronów  n.  Tym 
samym  oznaczone  jest  EF,  gdyż  zawarte  jest  w  w{E). 

Wielkość  Z  zależy  wyłącznie  od  rozpatrywanego  układu.  Aby  ją  obliczyć,  musimy 
przyjąć  pewien  model.  Takim  modelem,  opisującym  zachowanie  się  elektronów  w  ciele 
stałym  i  dla  wielu  celów  zupełnie  wystarczającym  jest  model  studni  potencjału. 

Elektrony  znajdują  się  wewnątrz  studni  o  stałym  potencjale,  który  jedynie  na  grani¬ 
cach  stromo  wzrasta,  co  uniemożliwia  elektronom  ucieczkę.  W  próżni  kawałek  metalu 
pozostaje,  jak  wykazuje  doświadczenie,  elektrycznie  obojętny.  Przyjmuje  się  energię 
na  zewnątrz  studni  za  równą  zeru,  a  Evot  za  liczbę  ujemną  (rys.  29,  por.  rozdz.  X,  p.  4). 
Na  energię  elektronów  wewnątrz  studni  otrzymuje  się1) 


E  =  Evot+p2l2m  (74) 

gdzie  p  oznacza  pęd  elektronu. 

Zgodnie  z  teorią  kwantową,  stan  elektronów  opisany  przez  współrzędne  i  pędy 
nie  może  zmieniać  się  w  sposób  ciągły.  Opisana  za  pomocą  tych  współrzędnych  prze¬ 
strzeń  fazowa  podzielona  jest  na  komórki  kwantowe  wielkości  A3,  gdzie  h  jest  kwantem 
działania  Plancka.  Liczba  Z  możliwych  stanów  w  1  cm3  o  energiach  zawartych  między 
E  i  E-\-dE  jest  wówczas  równa  liczbie  komórek  kwantowych,  na  jaką  daje  się  podzielić 
odpowiadająca  temu  zakresowi  przestrzeń  fazowa.  Zachodzi  tedy 


^  4  np2dp  2n(2mfl\E~~Epotyi2dE 

A5  ~  h3 


(75) 
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b)  A 
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Rys.  29.  Model  studni  potencjału  elektronów  w  krysztale; 

a)  dla  elektronów  przewodnictwa,  b)  dla  obsadzenia  studni  przez  elektrony  w  metalu  (duże  n),  c)  dla  nikłego  obsadzenia  studni 

gdy  n  jest  małe 


Przyjmując  oznaczenie 


otrzymujemy 


„  N(E—Epot)1/2dE 

7til2(kT)3IZ 


(76) 

(77) 


Na  rys.  30  przedstawiono  Z  jako  funkcję  E  dla  określonego  przedziału  energii  dE. 


p 1  _  mv2 
2  m  2 


i) 
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Zgodnie  z  równaniem  (73)  liczbę  elektronów  o  energii  między  E  i  EĄ-dE  można 
wyrazić  równaniem: 

2N(E—Epot)1/2dE _ 

(78) 


dn  =  2  Z  •  w  (E)  = 


/. 

E—Ep  1\ 

1  l+exp 

[  kT  j) 

z  równania 
otrzymuje  się  na  EF 


Ep  —  Epot  -f  C  (n/N) 


(79) 


gdzie  ę(njN)  jest  pewną  złożoną  funkcją  n.  Należy  tu  odróżnić  dwa  krańcowe  przypadki. 
Jeżeli  n  jest  bardzo  duże,  to 


C(n/N)  = 


Td_ 
2  m 


(80) 


Ep  leży  wówczas  powyżej  najniższego  możliwego  do  zapełnienia  stanu  E  —  Epot ;  C  jest 
dodatnie  (rys.  29b).  Jeżeli  n  jest  bardzo  małe,  to  n/N  <  1  i  wówczas  zachodzi 


Un/N)  =  kTln^  (81) 

C  jest  ujemne,  a  Ep  leży  poniżej  Z?pot  (rys.  29c).  Wszystkie  elektrony  w  studni  po¬ 
tencjału  mogą  wówczas  przyjmować  energię  cieplną,  zachowując  się  jak  gaz  Maxwella. 
Jak  już  wspomniano,  poziom  Fermiego  w  metalach  leży  w  obrębie  pasma.  Najwyższe, 
częściowo  zapełnione  pasmo  nazywa  się  pasmem  przewodnictwa.  Natomiast  w  przy- 


c 


b 

T-0  7>0 

metal  izolator 

Rys.  31.  Model  pasmowy  metali  i  izolatorów  (półprzewodników  samoistnych) 
b  —  pasmo  walencyjne,  c  —  pasmo  przewodnictwa 
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padku  izolatorów  EF  znajduje  się  w  obszarze  wzbronionym.  Najwyższe  pasmo  jest 
wówczas  całkowicie  zapełnione  i  nazywa  się  pasmem  walencyjnym.  Kolejne  wyższe 
pasmo  jest  puste  dla  T  =  0  i  w  tym  przypadku  nazywa  się  pasmem  przewodnictwa. 
Dla  T  >  0  przynajmniej  kilka  elektronów  zgodnie  z  równaniem  (78)  znajdzie  się  w  tym 
paśmie.  Znaczy  to,  że  będący  izolatorem  wT=0  kryształ  stanie  się  tzw.  półprzewodni¬ 
kiem  samoistnym.  Rys.  31  przedstawia  schematycznie  takie  modele  pasmowe. 

W  celu  obliczenia  rozkładu  elektronów  w  metalach  wystarczy  uwzględnić  zachowanie 
się  elektronów  w  paśmie  przewodnictwa.  Pozostałe  pasma  są  w  niezbyt  wysokich  tem¬ 
peraturach  całkowicie  zapełnione.  Zawarte  w  nich  elektrony  nie  mogą  zmieniać  swego 
stanu.  A  właśnie  o  tego  rodzaju  zmiany  chodzi  w  elektrochemii.  Elektrony  dolnych  pasm 
stanowią  wraz  z  jądrami  rdzenie  (zręby)  atomowe. 

Elektrony  w  paśmie  przewodnictwa  mogą  zmieniać  swoje  stany  w  sposób  prawie 
ciągły.  Mogą  one  poruszać  się  swobodnie  wewnątrz  metalu,  gdyż  potencjał  jest  lokalnie 
stały.  Z  faktu,  że  kawałek  metalu  w  próżni  pozostaje  elektrycznie  obojętny,  wynika, 
że  elektrony  nie  mogą  metalu  opuścić.  Zachowują  się  one  tak,  jak  elektrony  w  studni 
potencjału.  Uzyskane  dla  tego  modelu  wyniki  można  zatem  zastosować  do  swobodnych 
elektronów  w  metalu.  W  tym  przypadku  należy  Epot  (najniższy  zdolny  do  zapełnienia 
stan  w  studni  potencjału)  zastąpić  Ec  (por.  rys.  31  a). 

Założenie  stałości  potencjału  nie  jest  ścisłe,  rzeczywisty  potencjał  w  metalu  zmienia 
się  bowiem  periodycznie.  Jest  on  wszędzie  ujemny  (przyciąganie  elektronów  przez 
dodatnie  zręby  atomowe),  w  otoczeniu  jednak  atomów  w  węzłach  sieci  staje  się  nie¬ 
skończenie  ujemny.  Elektrony  o  małej  energii  całkowitej  (dolna  granica  pasma  prze¬ 
wodnictwa)  jest  więc  nieco  silniej  wiązany  w  okolicy  poszczególnych  węzłów  sieci  niż 
elektron  bogatszy  w  energię,  który  jest  bardziej  równomiernie  zdelokalizowany  na  całą 
sieć.  Swobodna  ruchliwość  elektronów  nawet  w  paśmie  przewodnictwa  jest  więc  nieco 
zróżnicowana.  Znajduje  to  swój  wyraz  w  przypisaniu  elektronowi  masy  efektywnej, 
która  dla  elektronów  w  dolnej  części  pasma  jest  większa  niż  dla  elektronów  o  większej 
energii  (por.  początek  tego  punktu).  Aby  móc  nadal  posługiwać  się  w  obliczeniach 
lokalnie  stałym  potencjałem,  uwzględnia  się  rzeczywistą  okresowość  potencjału  sieci 
przez  zastąpienie  w  równaniu  (80)  masy  m  całkowicie  swobodnych  elektronów  studni 
potencjału  przez  masę  efektywną  m„  elektronów  w  metalu. 

Z  równania  (78)  wynika  zatem  następujące  wyrażenie  określające  rozkład  swobodnych 
elektronów  metalu: 


dn 


2Nc(E-Ec)l/2dE 


(82) 


Na  energię  poziomu  Fermiego  mamy  wzór: 


W  przypadku  izolatorów  pasmo  przewodnictwa  dla  T  >  0  nie  jest  już  całkowicie 
puste.  Elektrony  z  pasma  walencyjnego  przeszły  bowiem  do  pasma  przewodnictwa 
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(rys.  316).  Tym  samym  znajdują  się  tam  elektrony  swobodne,  do  których  można  za¬ 
stosować  wyniki  modelu  studni  potencjału,  tak  jak  się  to  czyni  dla  metali,  z  tą  jednak 
różnicą,  że  stężenie  wolnych  elektronów  n  jest  obecnie  bardzo  małe.  Słuszne  jest  wówczas 
równanie  (81),  z  którego  wynika  następujący  wzór  na  poziom  Fermiego: 


EP  =  Ec+kT ln -fi¬ 


rn 


Wobec  tego,  że  część  elektronów  przeszła  do  pasma  przewodnictwa,  w  górnym  obszarze 
pasma  walencyjnego  powstały  wolne  miejsca.  Stąd  w  paśmie  przewodnictwa  elektrony 
mogą  zmieniać  swój  stan  i  przewodzić  prąd,  natomiast  w  paśmie  walencyjnym  możliwe 
jest  przemieszczanie  się  tych  wolnych  miejsc  —  dziur,  które  zachowują  się  jak  swo¬ 
bodne,  obdarzone  dodatnim  ładunkiem  elektrony.  Elektrony  w  paśmie  walencyjnym 
nie  mogły  poprzednio  ani  obecnie  zmieniać  swego  stanu. 

Rozważając  zachowanie  się  elektronów  przewodnictwa  należy  uwzględnić  te  dodatnio 
naładowane  dziury.  Określając  ich  stężenie  przez  p,  a  efektywną  masę  przez  mpy  otrzy¬ 
mamy  na  energię  E  wzór  (por.  rys.  31): 

ife  '  <85) 


Stąd  na  Z  wynika  analogicznie  jak  w  równaniu  (75): 

„  Nr(Er-E)V*dE  AT  j2nmpkT\3lz 

7tli\kTf‘2  ’  v  \  h2  ! 


(86) 


Na  prawdopodobieństwo  obsadzenia  stanów  elektronowych  w  paśmie  walencyjnym 
mamy  wzór: 

w(E)  = - 


1 


1  +  exp 


E—Ef 


L  kT 


Prawdopodobieństwo  tego,  że  stany  te  nie  są  obsadzone,  wynosi 

1 


1  —w(E) 


1  +  exp 


EF-E 


kT 


Rozkład  dziur  w  paśmie  walencyjnym  dany  jest  wyrażeniem 

NJEv—E)ll2dE 


dp  =  2  Zp(  1  —  w(E)) 


»''W)3'2(l  +  exp  ) 


Z  warunku 
wynika  na  Ep 


J  dp  =  p 


(72) 


(87) 


(88) 


(89) 


10* 
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£  jest  taką  samą  funkcją  jak  w  równaniu  (79).  Ponieważ  p  jest  bardzo  małe,  zachodzi: 

C(p/Nv)  =  kTln[p/Nv]  (90) 

Wyeliminowanie  EF  z  równań  (89)  i  (90)  daje  w  rezultacie 

Ec+kT\n~  -  Ey-kTln-^- 
lub 


np  —  NCNV  •  exp 


Ey-Nc ' 
kT 


(91) 


Równanie  (91)  określa  się  jako  prawo  działania  mas  dla  elektronów  i  dziur.  W  przypadku 
izolatora  musi  być  spełniona  zależność: 


n  —  p  =  m 

gdyż  wszystkie  elektrony  (n)  w  paśmie  przewodnictwa  pochodzą  z  pasma  walencyjnego, 
gdzie  pozostawiają  dodatnie  dziury  (p).  Dla  EF  izolatora  wynika  z  równań  (91),  (83) 
i  (89) 

=  |  (Br +£„)  +  J  Arin  (92) 

Poziom  Fermiego  dla  izolatora  leży  zatem,  pomijając  ewentualną  małą  poprawkę, 
w  środku  między  pasmem  walencyjnym  a  pasmem  przewodnictwa. 


6.  STRUKTURA  CIECZY 

O  strukturze  cieczy  wiemy  znacznie  mniej  niż  o  strukturze  innych  stanów  skupienia. 
Wielką  trudnością  stojącą  przed  teorią  cieczy  jest  to,  że  wzajemne  oddziaływania  między 
cząsteczkami  są  zbyt  silne,  aby  można  było  zadowalająco  posługiwać  się  obrazem  ato- 
mistycznym.  Z  drugiej  strony,  oddziaływania  te  są  zbyt  słabe,  aby  można  stosować  do 
cieczy  prawa  fizyki  ciała  stałego.  Okresowość  potencjału,  charakterystyczna  dla  kryszta¬ 
łów,  w  cieczach  występuje  tylko  w  bardzo  małym  stopniu.  Wobec  braku  godnej  zaufania 
teorii  stanu  ciekłego,  właściwości  tego  stanu  muszą  być  interpretowane  w  oparciu  ojedną 
z  dwóch  metod  opisu.  Nie  należy  się  więc  dziwić  powszechnie  spotykanym  niezgodnoś- 
ciom,  a  niekiedy  oczywistym  absurdom  (por.  np.  ujemne  liczby  uwodnienia,  p.  3  tego 
rozdziału). 

Jak  już  wspomniano,  fakt,  że  ciecze  nie  parują  samorzutnie,  lecz  że  parowanie 
wymaga  dosyć  dużego  nakładu  energii  (tzw.  wewnętrznego  ciepła  parowania),  można 
wyjaśnić  tylko  działaniem  sił  międzycząsteczkowych.  Do  tej  samej  przyczyny  sprowadza 
się  tworzenie  się  kropli,  tj.  dążność  cieczy  do  zajmowania  najmniejszej  możliwej  objętości, 
co  różni  zasadniczo  ciecze  od  gazów.  Struktura  cieczy  zależy  zatem  w  znacznym  stopniu 
od  specyfiki  oddziaływań  międzycząsteczkowych:  prócz  tego  istotną  rolę  dla  struktury 
cieczy  odgrywa  przestrzenne  wypełnienie  objętości,  a  tym  samym  i  liczba  koordyna¬ 
cyjna. 

Ze  względu  na  to,  że  w  punkcie  krytycznym  ciecz  przechodzi  w  sposób  ciągły  w  stan 
gazowy,  przyjmowano  dawniej,  że  mimo  oddziaływań  międzycząsteczkowych,  w  cieczach 
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podobnie  jak  i  w  gazach  panuje  stan  zupełnego  statystycznego  nieuporządkowania, 
a  poszczególne  cząsteczki  poruszają  się  w  znacznym  stopniu  niezależnie  od  siebie.  Szereg 
zupełnie  różnych  obserwacji  (dotyczących  np.  ciepła  właściwego  cieczy  jednoatomowych, 
zależności  lepkości  od  temperatury,  rozpraszania  światła,  widm  w  podczerwieni  i  widm 
ramanowskich  cieczy  itd.)  doprowadziło  jednak  do  uzasadnionego  poglądu,  że  ze 
wzrostem  odległości  od  punktu  krytycznego  ciecze  przyjmują  pewien  stan  uporządko¬ 
wania,  zbliżający  się  coraz  bardziej  do  stanu  uporządkowania  w  krysztale;  można  więc 
z  pewnym  uzasadnieniem  mówić  o  uporządkowaniu  lokalnym  cieczy,  w  przeciwieństwie 
do  uporządkowania  dalekiego  zasięgu  w  kryształach.  W  pewnych  przypadkach  bez¬ 
pośredniego  dowodu  dostarcza  zastosowanie  metody  rentgenowskiej :  występują  pewne 
charakterystyczne  interferencje,  których  nie  należy  przypisywać  szkieletom  atomowym 
poszczególnych  cząsteczek,  lecz  należy  je  wiązać  wyłącznie  z  przestrzennym  uporządko¬ 
waniem  cząsteczek  w  cieczy. 

Najprostsze  stosunki  powinny  występować  wówczas,  gdy  cząsteczki  mają  wysoką 
symetrię.  Przypadek  taki  ma  miejsce  w  cieczach  jednoatomowych,  np.:  Ar,  Li,  K, 
Hg,  Ga,  Ge.  Ruch  cieplny  w  takich  cieczach  powinien  być  stosunkowo  prosty.  Istotnie, 
jest  on  w  znacznym  stopniu  podobny  do  ruchu  cieplnego  w  odpowiednich  kryształach, 
na  co  wskazuje  nieznaczna  zmiana  ciepła  właściwego  podczas  topnienia.  Natomiast 
liczba  najbliższych  sąsiadów  (liczba  koordynacyjna)  ulega  podczas  topnienia  znacznej 
zmianie.  Liczba  ta  często  maleje,  jeżeli  w  krysztale  występuje  najgęstsze  upakowanie. 
W  przypadku  substancji  krystalizujących  w  sieci  o  mniejszej  liczbie  koordynacyjnej, 
liczba  ta  na  ogół  wzrasta  podczas  topnienia.  Ponieważ  względne  uporządkowanie  sfer 
koordynacyjnych  pierwszej,  drugiej  itd.  mało  zmienia  się  podczas  topnienia,  należy 
sądzić,  że  zmniejszaniu  się  liczby  koordynacyjnej  odpowiada  wytwarzanie  się  w  cieczy 
wnęk  (pęcherzyków).  W  przypadku  przeciwnym,  przy  wzroście  liczby  koordynacyjnej, 
następuje  zapełnienie  uprzednio  istniejących  w  cieczy  wnęk.  Zmiany  te  wyrażają  się 
częściowo  zmianami  gęstości  (a  po  części  pochodzą  od  ciągłych  zmian  objętości,  wywo¬ 
ływanych  przez  zmiany  amplitudy  i  symetrii  drgań  cieplnych). 

Według  Frenkla1)  te  nieciągłe  wnęki  mają  kształt  zmieniających  się  szczelin,  samo¬ 
rzutnie  otwierających  się  i  zamykających.  Inni  autorzy2)  przyjmują,  że  są  to  dziury. 
W  każdym  razie  zmiany  liczby  koordynacyjnej  są  związane  z  ruchami  translacyjnymi 
atomów  ponad  próżniami  sieciowymi.  Ruch  ten  dokonuje  się  nagłymi  skokami.  Wynika 
to  z  faktu  bliskiego  uporządkowania  w  cieczach.  Między  poszczególnymi  skokami  oscy¬ 
luje  atom  wokół  położenia  równowagi,  która  jednakże  jest  zdefiniowana  w  małym  tylko 
zakresie.  Obserwowane  z  pozycji  takiego  atomu  położenie  atomu  w  dużej  odległości 
jest  na  skutek  częstych  skoków  nieco  rozmyte. 

Rozkład  atomów  wokół  danego  atomu  (radialna  krzywa  rozkładu)  występuje  w  krysz¬ 
tale  w  postaci  oddzielnych  linii:  sąsiednie  atomy  można  znaleźć  tylko  w  ściśle  określo¬ 
nych  odległościach  od  atomu  centralnego.  W  cieczy  istnieje  skończone  prawdopodo- 


J.  I.  F  r  e  n  k  e  1,  Kinetische  Theorie  der  Fliissigkeiten,  Berlin  1957,  str.  194. 

2)  O.  J.  S  a  m  o  i  1  o  v,  Die  Struktur  von  wassrigen  Elektrolytlósungen,  Leipzig  1961,  str.  12; 
H.  E  y  r  i  n  g,  J.  Chem.  Phys.  4,  283  (1936). 
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bieństwo  znalezienia  cząsteczek  między  pozycjami  uprzywilejowanymi.  Ostre  linie 
kryształu^  są  w  cieczach  zastąpione  liniami  rozszerzonymi,  których  szerokość  określa 
rozkład  Gaussa. 

Uzyskaną  z  pomiaru  rozpraszania  promieni  rentgenowskich  krzywą  rozkładu  radial¬ 
nego  cieczy  można  dlatego  uważać  za  funkcję  sieci  krystalicznej.  Dla  każdej  sfery  koordy¬ 
nacyjnej  tej  sieci  (tzn.  linii  w  krzywej  rozkładu)  należy  następnie  obliczyć  odpowiednie 
poszerzenie  statystyczne.  Te  pojedyncze  krzywe  nakłada  się  na  siebie  i  porównuje 
z  krzywymi  eksperymentalnymi.  Jeżeli  obie  krzywe  są  ze  sobą  zgodne,  to  przyjmuje 
się  taką  sieć  jako  „prawidłową’’ ;  wówczas  można  ją  nazwać  siecią  łub  quasi-siecią 
cieczy.  To  logiczne  i  użyteczne  postępowanie  zostało  wprowadzone  przez  Prinsa2). 
Dla  opisania  jakiejś  cieczy  nie  wystarczy  więc  podanie  liczby  i  odległości  między  sąsia¬ 
dującymi  z  sobą  sieciami.  Równie  ważna3)  jest  szerokość  różnych  krzywych  rozkładu. 

Należy  sobie  uświadomić  granice  tego  postępowania.  Ze  wzrastającą  odległością 
od  wybranego  atomu  centralnego  struktura  staje  się  coraz  bardziej  rozproszona,  maksima 
krzywej  rozkładu  stają  się  coraz  szersze  i  bardziej  płaskie.  Do  określenia  struktury  dyspo¬ 
nujemy  więc  jedynie  nielicznymi  sferami  koordynacyjnymi.  Z  drugiej  strony,  właśnie 
dane  dla  pierwszych  stref  ulegają  najsilniej  wpływom  niewielkich  odchyleń  eksperymen¬ 
talnych^.  Rozróżnienie  dwóch  podobnych  do  siebie  sieci  jest  dlatego  niekiedy  bardzo 
trudne. 

W  cieczach  złożonych  z  wieloatomowych  i  niepolarnych  cząsteczek  stosunki  są 
podobne.  Z  powodu  równomiernego  rozkładu  energii  cieplnej  w  temperaturze  pokojowej 
cząsteczki  takie  poruszają  się  ruchem  obrotowym.  Każda  z  nich  wymaga  zatem  takiej 
samej  przestrzeni  sferycznej  i  dlatego  obserwuje  się  stosunkowo  gęste  upakowanie. 

W  przypadku  cząsteczek  polarnych  oddziaływania  wzajemne  zależą  silnie,  w  związku 
z  występowaniem  sił  orientacyjnych  i  indukcyjnych,  od  wzajemnego  ustawienia  cząste¬ 
czek.  Cząsteczki  usiłują  zajmować  położenie  sprowadzające  do  minimum  ich  energię 
potencjalną:  położenie  to  jest  jednak  stale  zakłócane  przez  ruchy  cieplne.  Tym  samym 
swobodna  rotacja  poszczególnych  cząsteczek  jest  utrudniona;  cząsteczki  wykonują  na 
skutek  zderzeń  cieplnych  wyłącznie  ruchy  torsyjne  wokół  uprzywilejowanej  osi,  której 
orientacja  ulega  powolnej  zmianie.  O  słuszności  takiego  obrazu  świadczy  m.in.  polary¬ 
zacja  orientacyjna  cieczy  tego  rodzaju.  Występuje  ona  w  przypadku  przyłożenia  zewnętrz¬ 
nego  pola  elektrycznego.  Polaryzacja  ta  jest  w  sposób  istotny  mniejsza,  niż  można  by  się 
spodziewać  dla  przypadku  zachowania  swobodnej  rotacji.  To  hamowanie  rotacji  odgrywa 
również  pewną  rolę  wówczas,  gdy  mamy  do  czynienia  z  multipolami  o  wyższej  symetrii. 
Dla  znikomo  małych  bowiem  odległości  między  cząsteczkami  w  cieczy  efekty  ich  wzajem¬ 
nych  oddziaływań  zaznaczają  się  bardzo  wyraźnie.  Takiego  stanu  uporządkowania 
nie  można  jedłiak  w  żadnym  przypadku  uważać  za  sztywny,  gdyż  pozostawia  on  cząstecz¬ 
kom  jeszcze  znaczną  swobodę  postępowego  ruchu  dyfuzyjnego,  który  przejawia  się 
również  makroskopowo,  np.  w  ujemnym  współczynniku  temperaturowym  lepkości. 

Ściśle  mówiąc,  linie  te  również  dla  drgań  cieplnych  w  kryształach  mają  skończoną  szerokość. 

2)  J-  A.  P  r  i  n  s,  Naturzoiss.  19,  435  (1931). 

3)  J.  D.  B  e  r  n  a  1,  Tram.  Faraday  Soc.  33,  27  (1937). 

4)  Por.  omówienie  w  Disc.  Faraday  Soc.  24,  234  (1957)./ 
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W  związku  z  zahamowaniem  rotacji  cząsteczek  polarnych,  zajęta  przez  nie  średnia 
w  czasie  przestrzeń  nie  może  być  już  kulista.  A  zatem  i  struktura  cieczy  odpowiadająca 
najgęstszemu  upakowaniu  nie  jest  już  prawdopodobna.  Występować  będą  raczej  struk¬ 
tury,  zależne  w  swoisty  sposób  od  wielkości  i  kształtu  cząsteczki  oraz  od  dominujących 
oddziaływań  międzycząsteczkowych.  Znajdujące  się  przy  powierzchni  cząsteczki 
o  dużych  momentach  dipolowych  tworzą  w  wyniku  wzajemnego  oddziaływania  zespoły 
asocjacyjne  złożone  z  dwóch  lub  większej  liczby  cząsteczek.  W  ten  sposób  powstają 
twory  łańcuchowe  lub  grupowe.  Badania  rozpraszania  promieni  rentgenowskich  i  widm 
w  podczerwieni  wykazują,  że  np.  alkohole  tworzą  struktury  łańcuchowe  o  wiązaniach 
wodorowych  przypominające  kryształy: 
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W  wyniku  działania  sił  dyspersyjnych  łańcuchy  układają  się  równolegle  względem  siebie 
tak,  aby  na  zewnątrz  pozostawały  działające  jak  węglowodory  grupy  — R.  Niższe  alkohole, 
jak  np.  metanol,  wykazują  w  widmie  rentgenowskim  strukturę  częściowo  quasi-krysta- 
liczną  podobnie  jak  woda,  o  której  będzie  wkrótce  mowa.  Stąd  pochodzi  skłonność  tych 
alkoholi  do  zestalania  się  w  niskich  temperaturach  na  szkliwa.  Potwierdzeniem  istnienia 
tego  rodzaju  struktury  cieczy  są  nienormalnie  wysokie  wartości  temperatur  wrzenia 
i  ciepeł  parowania  alkoholi,  podczas  gdy  temperatury  i  ciepła  topnienia  są  prawie  nor¬ 
malne,  tzn.  ich  wartości  zbliżone  są  do  odpowiednich  wartości  dla  izomerycznych  cieczy 
nieasocjujących.  Przyczyną  tego  zjawiska  jest  konieczność  dostarczenia  energii  w  pro¬ 
cesie  parowania  i  wrzenia,  potrzebnej  do  rozerwania  wiązań  wodorowych.  W  tabl.  14 
zestawiono  odpowiednie  wartości  doświadczalne  dJa  etanolu  i  izomerycznego  z  nim 
eteru  dwumetylowego.  Odmienność  właściwości  nie  może  być  uwarunkowana  wyłącznie 
różną  wielkością  momentu  dipolowego  (1,70  D  dla  etanolu,  1,30  D  dla  eteru  dwumetylo¬ 
wego),  lecz  znajdują  tu  swój  wyraz  specyficzne  różnice  w  działaniu  sił  międzycząstecz¬ 
kowych. 

Tablica  14 


Temperatury  topnienia  i  wrzenia  oraz  ciepła  topnienia  i  parowania  etanolu  i  eteru  dwumetylowego 


Etanol 

Eter 

dwumetylowy 

Różnica 

Temperatura  topnienia 

-114, 1°C 

-138, 5°C 

24,4°C 

Molowe  ciepło  topnienia 

1,11  kcal 

0,95  kcal 

0,16  kcal 

Temperatura  wrzenia 

78,3°C 

—  23,7°C 

102°C 

Molowe  ciepło  parowania 

10,33  kcal 

4,45  kcal 

5,88  kcal 

Zjawisko  asocjacji  cząsteczek  polarnych  można  także  śledzić  w  rozpuszczalnikach 
obojętnych,  jak  np.  w  heksanie,  przez  pomiar  zależności  polaryzacji  orientacyjnej  od 
stężenia  ciśnień  cząstkowych,  widm  w  podczerwieni,  całkowitych  ciepeł  rozpuszczania, 
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zmian  objętości  przy  mieszaniu,  pozornych  ciężarów  molowych  itd.1)  W  przypadku 
szczególnie  dobrze  przebadanych  przykładów — jak  wyżej  wymieniona  asocjacja  łań¬ 
cuchowa  alkoholi  —  udało  się  uzyskać  także  ilościową  zgodność  otrzymanych  równowag 
asocjacyjnych. 

Wśród  zasocjowanych  cieczy  polarnych  woda  zajmuje  z  uwagi  na  swą  strukturę 
pozycję  szczególną.  Przejawia  się  to  także  i  tym,  że  woda  silnie  odróżnia  się  swymi 
właściwościami  fizycznymi  od  wodorków  pierwiastków  sąsiadujących  z  tlenem  w  układzie 
okresowym  (tabl.  15). 

Tablica  15 

Właściwości  fizyczne  wodorków  N,  O,  F  i  S 


Temperatura 

topnienia 

[°C] 

Temperatura 

wrzenia 

[°C] 

Entalpia 

parowania 

[kcal/mol] 

Entropia 
parowania 
[cal/(deg  •  mol)] 

nh3 

-77,8 

-33,5 

5,58 

23,3 

h2o 

0 

100 

9,73 

26,1 

HF 

-85 

19,5 

6,15 

21,0 

h2s 

-85,5 

-60,4 

4,46 

21,0 

Właściwości  te  wskazują  na  szczególnie  silną  asocjację.  Objętość,  którą  dysponują 
pojedyncze  cząsteczki  dla  średniej  temperatury  20°C,  wynosi  30  A3.  Najgęstszemu 
upakowaniu  kul  odpowiadałaby  średnica  cząsteczki  długości  3,48  A.  W  rzeczywistości 
średni  odstęp  O — O  w  ciekłej  wodzie  wynosi  na  podstawie  widma  rentgenowskiego2 ) 
tylko  około  2,90  do  3,05  A  w  zakresie  temperatur  między  0  a  80°C.  Wynika  z  tego, 
że  struktura  ciekłej  wody  musi  być  bardzo  luźna.  Również  widmo  rentgenowskie  wyka¬ 
zuje,  że  liczba  cząsteczek  —  sąsiadów  otaczających  każdą  pojedynczą  cząsteczkę  jest 
zawarta  średnio  między  4,4  do  4,9.  Nasuwa  się  tu  następujący  wniosek,  sformułowany 
po  raz  pierwszy  przez  Bernala  i  Fowlera31.  W  ciekłej  wodzie  mamy  do  czynienia  ze 
strukturą  bliskiego  uporządkowania,  odpowiadającą  tetraedrycznej  strukturze  lodu. 
Ponieważ  także  różne  modyfikacje  Si02  (trydymit,  kwarc)  krystalizują  w  uporządkowaniu 
tetraedrycznym,  mówi  się  o  tetraedrycznej  strukturze  wody.  Z  powodu  zaburzeń  ter¬ 
micznych  jest  ona  realizowana  jednak  tylko  w  małych  obszarach  przestrzeni  i  wraz  ze 
wzrostem  temperatury  zanika  coraz  bardziej  na  rzecz  struktury  najgęstszego  upakowa¬ 
nia. 

Przyczyny  tej  luźnej  struktury  można  szukać  w  elektronowej  strukturze  cząsteczek 
wody.  Charakteryzuje  się  ona  nagromadzeniem  ładunku  ujemnego  w  dwóch  miejscach, 
leżących  w  płaszczyźnie  prostopadłej  do  płaszczyzny,  dającej  wraz  z  pozostałymi  dwoma 
wiązaniami  OH  tetraedr.  Jeżeli  cząsteczki  H20  kondensują  do  fazy  ciekłej,  to  należy 
się  spodziewać,  że  każdy  proton  zwrócony  jest  ku  ujemnemu  ładunkowi  cząsteczki  sąsied¬ 
niej.  Rezultatem  tego  jest  struktura  tetraedryczna,  jak  to  przedstawia  rys.  32  i  cq  zachodzi 
w  przypadku  lodu  pod  niskim  ciśnieniem  (lód  I). 

O  Zbiorczy  przegląd  napisany  przez  G.  Kortiima  i  H.  Buchholza-Meisenheimera, 
Destillation  und  Extraktion  von  Fliissigkeiten,  Berlin  1952,  str.  105. 

2)  J.  Morgan,  B.  C.  Warren,^.  Chem.  Phys.  6,  666  (1938). 

3)  J.  D.  B  e  r  n  a  1,  R.  H.  Fowler,  J.  Chem.  Phys.  1,  515  (1933). 
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Zagadnienie  struktury  ciekłej  wody  nie  należy  do  łatwych.  Niechaj  wykaże  to  krótki, 
bynajmniej  nie  wyczerpujący^  historyczny  przegląd  rozlicznych  metod  i  obliczeń, 
po  które  sięgnięto  w  celu  rozwiązania  tego  problemu.  Bernal  i  Fowler2),  analizując  dane 
rentgenograficzne3),  doszli  do  wniosku,  że  gęste  uporządkowanie,  przynajmniej  w  niskich 
temperaturach,  przypomina  strukturę  lodu  I,  czyli  jest  tetraedryczne  (liczba  koordy¬ 
nacyjna  4).  W  pobliżu  punktu  topnienia  występuje  zatem  struktura  trydymitowa  lodu  I, 


Rys.  32.  Tetraedryczna  struktura  lodu  I 


podczas  gdy  w  temperaturze  pokojowej  struktura  kwarcu.  W  pobliżu  temperatury 
krytycznej  występuje  według  tych  autorów  w  przybliżeniu  struktura  najgęstszego  upa¬ 
kowania.  Natomiast  Morgan  i  Warren4),  opierając  się  na  analogicznych  pomiarach, 
sądzą,  że  liczba  koordynacyjna  4  realizowana  jest  tylko  częściowo.  Znikanie  każdego 
uporządkowania  dalekiego  zasięgu  podczas  topnienia  polega  według  niektórych  auto- 
rów5)  na  skokowych  zmianach  miejsca,  podczas  gdy  Pople6)  przyjmuje  zakrzywienie 
wiązań  wodorowych.  Według  innego  poglądu,  który  reprezentował  w  nowszych  czasach 
Eucken7),  występuje  zależna  od  temperatury  równowaga  między  jednostkami  o  1,  2,  4 
i  8  cząsteczkach  H20.  Podczas  gdy  w  teorii  zakładającej  istnienie  quasi-sieci  woda 
uważana8)  jest  za  przestrzenną  sieć  bardzo  wielu  cząsteczek,  to  teoria  asocjacyjna  Euckena 


O  Świetne  zestawienie  daje  W.  Łuck  (patrz  —  literatura  na  końcu  rozdziału). 

2)  J.  D.  Bernal,  R.  H.  Fowler,  J.  Chem.  Phys.,  1,  515  (1933). 

3)  H.  Meyer,  Ann.  Phys.  5,  701  (1930);  G.  W.  Ste  wart,  Phys.  Rev.  37,  9  (1931);  35,  1426 
(1930);  E.  Amaldi,  Phys.  Z.  32,  914  (1931). 

4)  J.  Morgan,  B.  C.  W  a  r  r  e  n,  J.  Chem.  Phys.  6,  666  (1938). 

5)  Por,  np.  O.  J.  S  a  m  o  i  1  o  v,  Die  Struktur  von  wassrigen  Elektrolytlosungen,  Leipzig  1961, 
str.  38;  Disc.  Faraday  Soc.  24,  141  (1957). 

6)  J.  A.  Popie,  Proc.  Roy.  Soc.  A205,  163  (1951). 

1)  A.  E  u  c  k  e  n,  Z.  Elektrochem.  52,255  (1948);  G.  R  o  t  h,  Z.  Naturforsch.  18a,  520  (1963). 

8)  Por.  np.  J.  A.  Popie,  loc.  cit.,  J.  Lennard-Jones,  J.  A.  Popie,  Proc.  Roy.  Soc. 
A205, 155  (1951);  G.  W.  Stewart,  Koli.  Z.  67,130  (1934). 
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przyjmuje  stosunkowo  małe  jednostki  kinetyczne.  Według  pomiarów  Wanga1},  energia 
aktywacji  dyfuzji  własnej  cząsteczek  H20  jest  niezależna  od  temperatury.  Wynik  ten 
jest  sprzeczny  z  teorią  asocjacji.  Do  tego  samego  wniosku,  lecz  tylko  dla  pojedynczych 
ruchliwych  jednostek,  prowadzą  pomiary  czasu  relaksacji  polaryzacji  orientacyjnej2)„ 
Z  uwagi  na  stwierdzoną  równocenność  wszystkich  jednostek  cząsteczkowych  H20 
trudno  sobie  wyobrazić  oderwanie  się  małych  jednostek  z  powiązanej  ze  sobą  całości; 
możliwe  byłoby  to  tylko  w  wysokiej  temperaturze. 

Według  najnowszych  pomiarów3)  poczwórna  koordynacja  ciekłej  wody,  co  do  której 
przez  długi  czas  panowała  daleko  idąca  zgodność,  również  nie  odpowiada  rzeczywistości. 
Według  tych  pomiarów  woda  ma  najgęstsze  uporządkowanie  oktaedryczne  o  liczbie 
koordynacyjnej  6.  Różnice  w  stosunku  do  starszych  poglądów  związane  są  nie  tyle 
z  odmiennymi  wynikami  pomiarów,  co  z  ulepszonymi  metodami  obliczeniowymi40 . 
Model  oktaedryczny  prowadzi  do  pewnych  trudności.  W  modelu  tym  liczba  kontaktów 
między  pojedynczymi  cząsteczkami  jest  większa  od  liczby  atomów  H.  Struktura  w  sensie 
quasi-sieci  jest  możliwa  tylko  wtedy,  gdy  kilka  wiązań  jest  zgiętych  (prawdopodobnie 
są  to  wiązania  wodorowe).  W  związku  z  tym  raz  jeszcze  należy  zwrócić  uwagę  na  trud¬ 
ności  ustalenia  struktury  cieczy  w  oparciu  o  dane  rentgenograficzne. 

Bardzo  liczne  badania  nad  strukturą  wody  nie  doprowadziły  dotychczas  do  ogólnie 
przyjętego  poglądu  w  tej  dziedzinie.  Wydaje  się  jednak,  że  istnieje  tu  możliwość  opraco¬ 
wania  pewnej  syntezy. 

Według  najnowszych  pomiarów5)  widma  IR  wody  dla  różnych  temperatur  (wzrost 
liczby  swobodnych  grup  OH  wraz  z  temperaturą)  w  wodzie  występują  niewątpliwie 
duże  skupiska  cząsteczek  (w  0°C  po  kilkaset  cząsteczek),  które  przy  wzroście  tempe¬ 
ratury  znikają.  Tworzą  one  quasi-sieć  zgodnie  z  poglądem  Frenkla6),  który  zwraca 
uwagę  na  podobieństwo  cieczy  do  konglomeratu  mikrokryształów.  Udział  monomerów 
wydaje  się  być  w  temperaturze  pokojowej  nader  mały. 
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IV 


ODDZIAŁYWANIE  JON-ROZPUSZCZALNIK 


1.  CIEPŁO  ROZPUSZCZANIA  I  CIEPŁO  SOLWATACJI 

Postawmy  sobie  na  wstępie  zasadnicze  pytanie:  co  to  jest  elektrolit  i  czym  różni  się 
on  od  nieelektrolitów  ? 

W  sposób  zupełnie  ogólny  można  rozróżnić  dwie  grupy  elektrolitów:  elektrolity 
właściwe  i  elektrolity  potencjalne.  Cząsteczki  elektrolitów  właściwych  zbudowane  są 
z  jonów,  niezależnie  od  stanu  skupienia.  Z  tego  względu  mogą  one  w  pewnych  warun¬ 
kach  dysocjować  na  te  jony.  Do  elektrolitów  właściwych  należą  wszystkie  substancje 
krystalizujące  w  sieciach  jonowych,  a  więc  prawie  wszystkie  sole.  Elektrolity  potencjalne 
mogą  wytwarzać  jony  dopiero  w  wyniku  reakcji  z  rozpuszczalnikiem,  który  może  również 
składać  się  z  cząsteczek  tego  samego  rodzaju.  W  związku  z  tym  w  stanie  stałym  elektrolity 
potencjalne  nie  przewodzą  prądu  elektrycznego.  Oto  przykłady  reakcji  chemicznych 
z  rozpuszczalnikiem : 

HC1  +  H20  H30+  +  Cl~ 

HC1  +  NH3  NH+  +  Cl“ 

H20  +  H20  H30+  +  OKT 

NH3  +  NH3  ^  NH i  +  NHy 

Jak  wynika  z  tabl.  12,  już  dla  jonów  jednowartościowych  energia  sieci  przyjmuje  duże 
wartości,  potrzeba  więc  dużej  ilości  energii,  aby  uwolnić  jony  z  sieci  krystalicznej  i  prze¬ 
prowadzić  je  w  jony  swobodne.  Wynika  to  zresztą  również  ze  znikomo  małych  prężności 
par  stałych  soli.  Dużą  rozpuszczalność  wielu  soli  w  pewnych  rozpuszczalnikach,  związaną 
ze  zniszczeniem  sieci  krystalicznej  i  uwolnieniem  się  jonów,  można  wytłumaczyć  tylko 
tym,  że  podczas  rozpuszczania  zachodzi  proces  dostarczający  energii  i  to  tego  samego 
rzędu  wielkości  co  energia  sieci.  Energia  ruchów  cieplnych  cząsteczek  cieczy  jest  bowiem 
zbyt  mała,  aby  mogła  wytłumaczyć  to  zjawisko^.  Proces  ten  nazywamy  solwatacją  jonów. 
Polega  on  na  uporządkowaniu  cząsteczek  rozpuszczalnika  wokół  jonów  w  wyniku  wza- 

Średnia  energia  kinetyczna  na  jeden  stopień  swobody  ruchu  w  temperaturze  pokojowej  wynosi 
RT 

według  kinetycznej  teorii  gazów  —  -  =  300  cal/mol. 
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jemnych  oddziaływań  energetycznych  i  przestrzennych.  Oddziaływania  te  zależą  za¬ 
równo  od  rodzaju  rozpuszczalnika  jak  i  rodzaju  jonów.  Jeśli  odpowiednie  ciepło  reakcji, 
tzw.  ciepło  solwatacji  jest  dostatecznie  egzotermiczne,  to  może  ono  skompensować 
energię  sieci  i  sól  się  rozpuści.  Suma  algebraiczna  obu  energii  jest  obserwowanym  molo¬ 
wym  ciepłem  rozpuszczania.  Wynika  to  bezpośrednio  z  prawa  zachowania  energii. 

Jeśli  rozpuścimy  jeden  mol  soli  K+A"  w  tak  dużej  ilości  rozpuszczalnika,  że  otrzymamy  ,, roztwór 
doskonale  rozcieńczony”,  to  w  takim  roztworze  nie  będzie  zauważalnego  oddziaływania  jonów  ze  sobą 
(por.  rozdz.  II,  p.  4).  Odpowiedni  efekt  cieplny  tej  reakcji  AH2  =  H2a—H2  nazywamy  pierwszym  molowym 
ciepłem  rozpuszczalnika.  Można  je  uzyskać  przez  ekstrapolację  zmierzonego  ciepła  reakcji  do  rozcieńczenia 
nieskończenie  wielkiego.  Ten  sam  stan  końcowy  osiągniemy  przeprowadzając  najpierw  sól  w  gaz  złożony 
z  wolnych  jonów,  co  wymaga  użycia  energii  —  U  potrzebnej  do  zniszczenia  sieci,  a  następnie  przenosząc 
jony  do  roztworu,  czemu  towarzyszy  wydzielenie  ciepła  solwatacji  AH^Ą-AHa.--  Z  prawa  zachowania 
energii  wynika,  że 

H2Q-H2= -U+(AHk++AHa-)  (1) 

Użyte  tutaj  U  jest  energią  sieci  obliczoną  dla  temperatury  procesu  rozpuszczania.  Można  ją  uzyskać  za 
pomocą  równania  (11,37),  co  daje: 

~f  T 

U  =  U0  +  J  Cpsól  dT  ^  f  Cp gaz  jonowy^T 
o  o 

Pierwsza  całka  określa  entalpię  soli  w  stanie  stałym,  druga  —  entalpię  wolnych  jonów  gazowych ;  w  przy¬ 
padku  halogenków  metali  alkalicznych  przyjmuje  się  dla  temperatury  pokojowej  oraz  Cp  gazu  jonowego 
cal 

5 - wartość  ok.  3  kcal.  Całki  te  znoszą  się  wzajemnie,  zachodzi  więc  przybliżona  równość:  U0  £  t/300. 

deg 

Z  równania  (1)  można  obliczyć  ciepło  solwatacji,  przy  czym  należy  zaznaczyć,  że  tak  określona  wartość 
oprócz  energii  oddziaływania  jonów  z  cząsteczkami  rozpuszczalnika  uwzględnia  jeszcze  pracę  przeciwko 
siłom  działającym  między  cząsteczkami  rozpuszczalnika,  gdy  jony  tworzą  w  rozpuszczalniku  dziurę  (praca 
tworzenia  dziur). 

Ciepła  hydratacji  halogenków  metali  alkalicznych  obliczone  z  energii  sieci  i  wartości 
pierwszego  ciepła  rozpuszczania  zestawiono  w  tabl.  16.  Podano  tam  również  wartości 
potencjałów  termodynamicznych  hydratacji  obliczone  według  równania  (11,73)  w  oparciu 
o  entropię  hydratacji^. 

Z  danych  w  tabl.  16  wynika,  że  wartości  pierwszego  ciepła  rozpuszczania  soli  są 
małe.  Niektóre  z  nich  są  endotermiczne,  inne  egzotermiczne,  w  zależności  od  tego, 
czy  przeważa  energia  sieci,  czy  ciepło  hydratacji.  Obliczone  w  ten  sposób  ciepła  hydratacji 
otrzymano  w  oparciu  o  pierwsze  ciepła  rozpuszczania,  tj.  przy  rozcieńczeniu  nieskoń¬ 
czenie  wielkim.  Muszą  one  zatem  składać  się  addytywnie  z  udziałów  poszczególnych 
jonów  odpowiedniej  soli.  Jest  tak  istotnie,  co  łatwo  sprawdzić,  tworząc  różnice  podanych 
w  tabl.  16  wartości  liczbowych  dla  dwóch  soli  o  wspólnym  jonie.  Mamy  np. 

(AHjaci  A  HhiF)  =  {A  HNaC1  ZliJNaF)  =  (AHKC1—AHKF) 

lub 

(^TTkcI  ^-f^NaCl)  =  O^-^KBr  ^-^NaBr)  ~  ^d. 


ń  Dalsze  wartości  liczbowe  z  nowszych  pomiarów  w  Nat.  Bur.  Stand.,  Washington  są  zebrane  przez 
L.  Benjamina  i  V.  Golda,  Trans.  Faraday  Soc.  50,  797  (1954). 
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Tablica  16 


Energie  sieci,  pierwsze  ciepła  rozpuszczania,  ciepła  hydratacji  i  potencjały  termodynamiczne  hydratacji 
halogenków  metali  alkalicznych  w  kcal/mol  w  temp.  298°K 


Sól 

-U0 

ah2  =  h20-h2 

AH^+  -\-AHa- 

agk+  +AGa- 

LiF 

245 

+  1,1 

-244 

-225 

LiCl 

202 

-8,6 

-211 

-196 

LiBr 

191 

-11,1 

-202 

-188 

LiJ 

178 

-14,8 

-193 

-181 

NaF 

217 

+  0,6 

-216 

-198 

NaCl 

185 

+  1,3 

-184 

-171 

NaBr 

177 

+  0,2 

-177 

-165 

NaJ 

166 

-1,4 

-167 

-156 

KF 

194 

-4,1 

-198 

-183 

KC1 

169 

+4,4 

-165 

-154 

KBr 

163 

+  5,1 

-158 

-148 

KJ 

154 

+  5,1 

-149 

-141 

RbF 

185 

-5,8 

-191 

-177 

RbCl 

163 

+4,5 

-158 

-148 

RbBr 

157 

+  6,4 

-151 

-142 

RbJ 

149 

+  6,5 

-142 

-136 

CsF 

177 

-7 

-184 

-170 

CsCl 

154 

+  3 

-151 

-141 

Cs  Br 

151 

+  6 

-145 

-127 

CsJ 

144 

+  8 

-136 

-129 

Jeżeli  więc  znane  są  wartości  AH  dla  dwóch  różnych  szeregów  soli  o  wspólnym  kationie, 
lecz  o  różnych  anionach  albo  o  wspólnym  anionie  i  o  różnych  kationach,  to  wszystkie 
pozostałe  wartości  można  obliczyć  za  pomocą  podanej  poprzednio  reguły  addytywności. 

Drogą  podobnych  rozważań  nie  można  jednak  określić  udziałów  poszczególnych 
onów  w  wartości  AH.  Znajomość  tych  udziałów  pozwoliłaby  uzyskać  bliższe  informacje 
o  procesie  solwatacji  i  rodzaju  oddziaływań  między  jonami  i  cząsteczkami  rozpuszczal¬ 
nika.  Przy  dostatecznie  dużych  rozcieńczeniach  wartość  dowolnej  wielkości  dla  soli 
powinna  być  sumą  udziałów  odpowiadających  tworzącym  tę  sól  jonom.  Z  podobnym 
problemem  spotkaliśmy  się  już,  gdy  chodziło  o  określenie  udziałów  poszczególnych 
jonów  w  przewodnictwie  soli  (por.  rozdz.  I,  p.  8).  Tam  problem  ten  można  było  roz¬ 
wiązać  wykorzystując  specyficzne  różnice  w  zachowaniu  się  poszczególnych  jonów  (różnice 
w  prędkości  poruszania  się,  w  absorpcji  światła,  we  współczynnikach  załamania  światła) 
przez  zastosowanie  odpowiednich  metod  pomiaru.  W  naszym  przypadku  nie  można 
podzielić  ciepła  reakcji  na  udziały  pochodzące  od  poszczególnych  jonów,  brak  jest 
bowiem  specyficznych  różnic  umożliwiających  takie  postępowanie.  Tak  więc  udziały 
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odpowiadające  poszczególnym  jonom  nie  są  mierzalne  ani  bezpośrednio,  ani  pośrednio. 
Aby  jednak  określić  te  udziały,  można  formalnie  dokonać  podziału  AH  przyjmując 
specjalne  założenia  albo  znaleźć  rachunkowo  energie  hydratacji  poszczególnych  jonów. 
W  tym  ostatnim  przypadku  wychodzi  się  z  pewnych  założeń  dotyczących  sił  wzajemnego 
oddziaływania  między  jonami  i  cząsteczkami  rozpuszczalnika,  a  następnie  sprawdza 
się,  czy  suma  obliczonych  w  oparciu  o  te  założenia  udziałów  daje  zmierzoną  wartość 
na  soli. 

W  obliczeniach  tego  rodzaju  prawie  zawsze  zakłada  się,  że  między  jonami  i  cząsteczkami  wody  wystę¬ 
puje  tylko  przyciąganie  elektrostatyczne  jon-dipol.  Inne  oddziaływania  międzycząsteczkowe  pomija  się. 
Wspomniane  obliczenia  obejmują  dwa  przypadki.  W  pierwszym  przypadku  zakłada  się  ciągłość  ośrodka 
o  stałej  dielektrycznej  s.  W  ośrodku  tym  siły  wzajemnego  oddziaływania  elektrostatycznego  są  osłabione 
w  stosunku  l/s  (por.  rozdz.  I,  p.  6).  W  drugim  przypadku  stosuje  się  model  określony  przez  liczbę  cząste¬ 
czek  wody,  ich  wzajemne  odległości  i  przestrzenne  uporządkowanie  oraz  oblicza  się  energię  oddziaływania 
jako  sumę  udziałów  poszczególnych  cząsteczek.  W  obydwu  przypadkach  można  zwiększać  dokładność 
obliczeń  przez  wprowadzanie  kolejnych  poprawek,  co  jednak  komplikuje  obliczenia. 

Najbardziej  znana  próba  obliczenia  ciepeł  hydratacji  pojedynczych  jonów,  przy  założeniu  ciągłości 
ośrodka,  pochodzi  od  Borna1).  Oblicza  się  tu  zmianę  pola  elektrycznego  jonów  przy  przejściu  do  roz¬ 
puszczalnika.  Przeniesienie  jonu  o  symetrii  kulistej,  promieniu  a  i  ładunku  z-L e0  z  próżni  do  wody  związane 
jest  ze  zniszczeniem  jego  pola  elektrycznego  w  próżni  i  powstaniem  takiego  pola  w  dielektryku.  Różnica 
energii  obu  pól  jest  według  Borna  po  prostu  potencjałem  termodynamicznym  hydratacji  danego  jonu. 
Praca  niezbędna  do  wytworzenia  pola  elektrycznego  o  natężeniu  E  w  elemencie  objętości  dV  równa  według 
E2 

równania  (I,  79)  dU  = - dV.  Dla  kulistosymetrycznego  pola  jonu  dogodnie  będzie  podzielić  przestrzeń 

8n 

na  warstwy  kuliste  o  grubości  dr,  tak  że  dV  —  \n  r2dr.  Całkowitą  energię  pola  w  próżni  określa  zgodnie 

(Zie0  \ 

E  = . — -I  równanie 


1 

U  — - 

00  . 
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CO  2  2 
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2  2 

Ąe\  r 

8  n 

J  8  71 
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2  J 

dr 
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(2) 


u  a  a 

W  ośrodku  o  stałej  dielektrycznej  s  energia  jest,  jak  to  wynika  z  rozważań  podanych  w  p.  6  rozdz.  I,  mniejsza 
w  stosunku  l/e.  Wobec  tego  na  różnicę  energii  pól,  a  więc  potencjał  termodynamiczny  hydratacji  jednego 
mola  jonów,  otrzymujemy 


AGi  =  -N 


/  z\e\ 

ĄeV 

NĄel  / 

\  2  a 

2  ea  , 

la  \ 

(3) 


A Gi  jest  zmianą  potencjału  termodynamicznego  układu  podczas  procesu  hydratacji.  Korzystając  z  równania 
Gibbsa-Helmholtza  (11,73)  otrzymuje  się  całkowite  ciepło  hydratacji  A  Hi 


A  Ht  =  - 


Nz\el 
2  a 


)J 


(4) 


Metody  znalezienia  potrzebnych  w  tym  równaniu  promieni  jonowych  omówiono  w  p.  4  rozdz.  III  (por. 
tabl.  13).  Podane  tam  wartości  promieni  są  jednak  mniej  lub  bardziej  niepewne,  w  zależności  od  badanego 
jonu.  Jednakże  niepewność  ta  np.  dla  halogenków  metali  alkalicznych  wynosi  zaledwie  kilka  procent. 
Równania  (3)  lub  (4)  dają  wprawdzie  poprawny  rząd  wielkości  energii  hydratacji  soli  (por.  tabl.  16),  ale, 
jak  wynika  z  tabl.  17,  otrzymuje  się  zawsze  wartości  zbyt  duże  (np.  AG-s&a  oblicz.  =  —257  kcal, 
AG$[ aci  zmierz.  =  —173  kcal).  Z  równań  (3)  i  (4)  wynika,  że  energia  hydratacji  jonów  o  tym  samym  ładunku 
zależy  tylko  od  ich  promieni  a.  Przeczy  temu  tabl.  16;  różnica  wartości  AH  dla  dwóch  anionów  (np.  NaF 


9  M.  B  o  r  n,  Z.  Physik.  1,  45  (1920). 
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i  NaJ)  zależy  o  wiele  bardziej  od  promienia  niż  dla  dwóch  kationów  o  tej  samej  różnicy  wartości  a  (np. 
różnica  między  NaCl  i  CsCl).  Wynika  z  tego,  że  AHk+  <  AHF~,  chociaż  według  tabl.  13  jony  te  mają 
jednakowe  promienie. 

Istotne  zastrzeżenie  w  stosunku  do  równania  (4)  wynika  z  faktu,  że  wprowadzona  makroskopowa 
stała  dielektryczna  nie  jest  w  rzeczywistości  stała,  lecz  jest  funkcją  natężenia  pola  jonów,  orientacji  i  gęstości 
upakowania  cząsteczek  wody  itd.  i  dlatego  w  pobliżu  jonów  znacznie  różni  się  od  swojej  normalnej  war¬ 
tości.  Użycie  tej  ostatniej  wartości  w  obliczeniach  Borna  wskazuje  na  ich  stosunkowo  małą  dokładność. 
Należy  ponadto  podkreślić,  że  rzeczywista  odległość  równowagi  między  jonami  a  cząsteczkami  wody 
w  hydratowanym  jonie  nie  jest  znana,  a  użycie  w  równaniu  (4)  promieni  jonowych  otrzymanych  z  odległości 
w  sieci  krystalicznej  na  pewno  nie  jest  prawidłowe. 

Dokonano  wielu  prób  uwzględnienia  w  pewnym  stopniu  wspomnianych  poprawek.  Jeżeli  nie  chce  się 
całkowicie  zrezygnować  z  użycia  makroskopowej  wartości  stałej  dielektrycznej,  to  konieczne  jest  włączenie 
pewnej  części  bezpośredniego  otoczenia  jonu  do  „promienia”  jonowego.  Wówczas  nie  można  oczywiście 
założyć,  że  w  odległości  promienia  krystalograficznego  zaczyna  się  ośrodek  ciągły  o  makroskopowej  stałej 
dielektrycznej  s.  Równanie  (3)  trzeba  zastąpić  przez  następujące  wyrażenie  na  potencjał  termodynamiczny 
hydratacji: 

Nz)el 


AGt  =  - 


(5) 


gdzie  Ti  =  a-\-R+  lub  rL  —  oznaczają  właśnie  te  zwiększone  promienie  jonowe.  Poprawki  dla  pro¬ 

mieni  jonowych  R+  i  R~  dobiera  się  tak1*,  aby  osiągnąć  możliwie  dobrą  zgodność  obliczonych  energii 
hydratacji  z  wartościami  sum  z  tabl.  16  (np.  R+  =  0,85  A,  R-  =  0,10  A).  Inna  próba2*  obliczenia  energii 
hydratacji  poszczególnych  jonów  przy  utrzymaniu  założenia  ciągłości  ośrodka  polega  na  uwzględnieniu 
nasycenia  dielektrycznego  i  elektrostrykcji  cząsteczek  wody  w  bezpośrednim  otoczeniu  jonów. 


Tablica  17 


Potencjały  termodynamiczne  hydratacji  AGi  poszczególnych  jonów  w  kcal/mol  w  temp.  293°K 


Li+ 

Na+ 

K+ 

Rb+ 

Cs+ 

F- 

ci- 

Br- 

J- 

Według  Borna  [równanie  (3)] 

-240 

-167 

-123 

-110 

i 

-123 

-90 

-83 

-74 

Według  Latimera  i  in. 

[równanie  (5)] 

-115 

-90 

-73 

-67 

-61 

-114 

-84 

-78 

-70 

Według  Webba 

-101 

-84 

-79 

-74 

-89 

-72 

-69 

-63 

Według  Strehlowa 

-91 

-75 

-70 

-65 

-111 

-81 

-74 

-67 

Według  Passotha 

-131 

-103 

-85 

-80 

-74 

-68 

-65 

-61 

Według  Randlesa 

-22 

-98 

-81 

-76 

-68 

-99 

-71 

-65 

-57 

W  szeregu  dalszych  prac3*  próbowano  bez  powodzenia  obliczyć  dokładne  energie  hydratacji  poszcze¬ 
gólnych  jonów  w  oparciu  o  pewne  założone  modele  oddziaływań,  tj.  bez  zakładania  ciągłości  dielektryka 
lub  też  wprost  z  normalnych  potencjałów  Volty  (por.  rozdz.  X,  p.  4)  i  prac  wyjścia  elektronów.  Tą  drogą 

b  Por.  W.  M.  Lat  im  er,  K.  S.  P  i  t  z  e  r,  C.  M.  S  1  a  n  s  k  y,  J.  Chem.  Phys.  7,  108  (1939); 
H.  S  t  r  e  h  1  o  w,  Z.  Elektrochem.  56,  119  (1952);  K.  M  i  s  c  e  n  k  o,  Acta  physicochim.  URSS  3,  693 
(1935). 

2*  T.  W  e  b  b,  J.  Am.  Chem.  Soc.  48,  2589  (1926). 

3*  Dokładne  omówienie  tych  badań  można  znaleźć  w  pracach:  A.  E  u  c  k  e  n,  Lehrb.  d.  chem.  Physik, 
t.  II,  1949,  str.  993;  J.  O’ M.  B  o  c  k  r  i  s,  B.  E.  Conway,  Modern  Aspects  of  Electrochemistry, 
London  1954;  H.  S  t  r  e  h  1  o  w,  Z.  Elektrochem.  56,119(1952);  G.  Passoth,  Z.  physik.  Chem.  203, 
275  (1954);  W.  M.  Latimer,  J.  Phys.  Chem.  58,  573  (1954);  J.  E.  B.  R  a  n  d  1  e  s,  Trans.  Faraday 
Soc.  52,  1573  (1956). 
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uzyskano  polepszenie  zgodności  wyników  obliczeń  z  wartościami  zmierzonymi  podanymi  w  tabl.  16. 
Niektóre  wartości  potencjałów  termodynamicznych  hydratacji  jonów  halogenkowych  i  metali  alkalicz¬ 
nych  zestawiono  w  tabl.  17  obok  liczb  otrzymanych  z  równania  (3). 

Porównanie  wartości  ZlGj  dla  K+  i  F-  wykazuje,  że  ciepła  hydratacji  jonów  ujemnych  są  znacznie 
większe  od  ciepeł  hydratacji  jonów  dodatnich  tej  samej  wielkości.  Jest  to  spowodowane  tym,  że  orientacja 
cząsteczek  wody  jest  w  związku  z  ich  właściwościami  kwadrupolowymi  (por.  rozdz.  III,  p.  6)  różna  w  sto¬ 
sunku  do  jonów  dodatnich  i  ujemnych.  W  wyniku  tego  odległość  między  środkiem  jonu  a  środkiem  czą¬ 
steczki  wody  jest  większa  dla  jonów  dodatnich,  a  więc  oddziaływanie  elektrostatyczne  jest  znacznie  słabsze 
w  porównaniu  z  oddziaływaniem  jonów  ujemnych  tej  samej  wielkości.  Jak  wynika  z  tych  rozważań,  nie 
wystarcza  przyjęcie  prostego  modelu  oddziaływania  jon-dipol  i  uwzględnienie  sumarycznego  momentu 
dipolowego  cząsteczki  wody,  lecz  należy  uwzględnić  zarówno  strukturę  samej  cząsteczki  wody,  jak  i  znisz¬ 
czenie  struktury  wody  przez  jony. 

Dotychczas  dysponujemy  bardzo  niewielką  liczbą  danych  dotyczących  ciepła  solwatacji  w  rozpuszczal¬ 
nikach  niewodnych. 


LITERATURA 

A.  E.  van  Arkel,  J.  H.  de  Boer:  Chemische  Bindung  ais  elektrostatische  Erscheinung, 
Leipzig  1931.  —  A.  Eucken;  Lehrbuch  d.  chem.  Physik,  t.  II,  2,  Leipzig  1944.  —  I,  O’  M.  Bo¬ 
ck  r  i  s,  B.  E.  Conway:  Modern  Aspects  of  Eleetrochemistry,  London  1954. 


2.  ENTROPIA  HYDRATACJI  JONÓW 

Entropia  rozpuszczania  soli  2  określona  jest  równaniem: 

AS2  =  S2  ro2p.  —  S2  cz.  (6) 

Można  ją  obliczyć  z  entropii  czystej  soli  S2cz  i  ciepła  reakcji  odwracalnego  przeprowa¬ 
dzenia  soli  do  roztworu.  Ponieważ  podczas  tego  procesu  czysta  sól  znajduje  się  w  równo¬ 
wadze  z  nasyconym  roztworem,  to  według  równania  (11,144)  AG2  =  0  i 

A  O  fAH2  nas.  /fj\ 

A  *J2nas.  —  yi (') 

gdzie  AHZ  nas.  =  H2 nag_ — H2  oznacza  (patrz  rozdz.  II,  p.  7e)  „ostatnie  ciepło  roz¬ 
puszczania”.  Jeżeli  znamy  zależność  temperaturową  ciepła  molowego  czystej  soli  Cp2 , 
możemy  obliczyć  S2  za  pomocą  równania  (II,  211),  a  następnie,  korzystając  z  równania 
(6)  obliczyć  cząstkową  entropię  molową  S2  naB.  rozpuszczonej  soli  w  nasyconym  roztworze. 

Dla  soli  bardzo  trudno  rozpuszczalnych  „ostatnie”  i  „pierwsze”  ciepło  rozpuszczania 
różnią  się  bardzo  nieznacznie.  Można  je  otrzymać  w  podobny  sposób  z  równania  (11,190) 
znając  zależność  rozpuszczalności  od  temperatury  i  podstawiając  a2  s  x2.  Następnie 
S2  normuje  się  wykorzystując  jako  układ  odniesienia  roztwór  nieskończenie  rozcień¬ 
czony;  w  ten  sposób  uzyskuje  się  cząstkową  molową  entropię  standardową  soli  S20. 

Dla  soli  łatwo  rozpuszczalnych  cząstkowe  molowe  entropie  nasycenia  S2  nas.  można 
przeliczyć  na  cząstkowe  molowe  entropie  standardowe  S20  za  pomocą  równań  (II,  81), 
(11,102)  i  (11,106): 

s2„  =  SlM,  +flln«20.a„  +RTdln^ms-  =  S2n„,+£lna20a„.- (8) 
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Aby  móc  korzystać  z  tych  wzorów,  niezbędna  jest  znajomość  aktywności  nasycenia 
lub  stężenia  nasycenia  i  odpowiedniego  współczynnika  aktywności  oraz  różnicy  pomiędzy 
ostatnim  i  pierwszym  ciepłem  rozpuszczania  soli. 

Do  obliczenia  cząstkowych  molowych  entropii  standardowych  rozpuszczonych 
elektrolitów  można  wykorzystać  również  standardową  siłę  elektromotoryczną  połączo¬ 
nych  ogniw  galwanicznych  (por.  rozdz.  X,  p.  2).  Siła  elektromotoryczna  związana  jest 
ze  standardową  pracą  reakcji  AGQ  (por.  rozdz.  II,  p.  9)  zależnością  następującą: 

AGq  —  —E0neF  (9) 


Odpowiednią  standardową  entropię  reakcji  wyraża  się  zgodnie  z  równaniem  (11,209) 
za  pomocą  wzoru 


AS0  = 


3  (A  G0) 

8T 


—  neF 


8E0 

8T 


(10) 


Standardową  entropię  reakcji  można  również  obliczyć  ze  znanej  standardowej  entalpii 
reakcji  posługując  się  do  tego  celu  równaniem  Gibbsa-Helmholtza 


AS0  = 


AH0~AGo 

T 


(11) 


Jeśli  więc  w  JĄ  są  zawarte  znane  entropie  standardowe  wszystkich  substancji  biorących 
udział  w  reakcji,  z  wyjątkiem  entropii  rozpuszczonego  elektrolitu,  to  tę  ostatnią  można 
obliczyć.  W  ten  sposób  np.  w  ogniwie  H2/HCl[AgCl]nas /Ag  przebiega  reakcja 
H2  +  2AgCl  -  2HC1  +  2Ag,  a  więc 

1 

AS0  =  S0  HGi  +  SAg — 6,AgG1 — —  SUz 


Ponieważ  standardowe  entropie  substancji  gazowych  i  stałych  w  tej  reakcji  są  znane 
(por.  rozdz.  II,  p.  9),  można  obliczyć  •S'0hci- 

Wartość  S20  odpowiada  roztworowi  nieskończenie  rozcieńczonemu,  elektrolity 
w  stanie  standardowym  są  więc  całkowicie  zdysocjowane  i  nie  występuje  w  nich  wzajemne 
oddziaływanie  między  jonami.  Wynika  stąd,  że  S20  musi  składać  się  addytywnie  z  udzia¬ 
łów  entropii  pochodzących  od  poszczególnych  jonów,  analogicznie  jak  to  było  w  przy¬ 
padku  ciepeł  hydratacji  w  tabl.  16.  Rozdział  wartości  S2o  na  udziały  poszczególnych 
jonów  związany  jest  z  tymi  samymi  trudnościami,  które  przedstawiono  w  p.  1  rozdz.  IV. 
Aby  je  ominąć,  przyjmuje  się  umownie  cząstkową  molową  entropię  standardową  ć>H30+» 
jonów  wodorowych  w  roztworze  wodnym  jako  równą  zeru1}  (podobnie  jak  w  przypadku 
potencjałów  standardowych  —  por.  rozdz.  X,  p.  7).  W  ten  sposób  można  obliczyć 
z  sum  entropii  S20  względne  udziały  poszczególnych  jonów,  Si0.  Cząstkowa 
molowa  entropia  standardowa  chlorowodoru  Swi0  stanowi  jednocześnie  cząstkową 
molową  entropię  standardową  jonu  Cl~.  Entropie  standardowe  Si0  w  roztworze  wodnym 
przy  25°C,  odniesione  do]  stężenia  m*  =  1  (por.  równanie  11,110),  są  stabelaryzowane2). 

W.  M.j  Latimer,  J.  Am.  Chem.  Soc.  48, 2297, 2868  (1926)  ;W.M.  Latimer,  K.S.  Pitzer, 
W.  V.  jjjS  m  i  t  h,  ibid.  60,  1829^(1938);  C.JC.  fS  t  e  p  h  e  n  s  o]n,  ibid.  66,  1436  (1944). 

2)  Landolt  -  Bjó  r  n]s]t]e  i  n,  wyd.JIII,  Erg.-Band,  częśćJ3,  1936,  str.  2863. 
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Niektóre  najważniejsze  ich  wartości  podano  w  tabl.  18.  Dokładność  tych  wartości  licz¬ 
bowych  zależy  w  istotny  sposób  od  dokładności  AH0  i  AGQ  (potencjały  standardowe). 

Tablica  18 


Entropie  standardowe  jonów  w  [cal/(deg*mol)]  w  roztworze  wodnym  w  temp.  25°C 


Kationy 

Sio(m) 

Kationy 

Sio(m) 

Aniony 

Sio(m) 

h3o+ 

0 

Sn2+ 

— 4,9±1,0 

so23- 

3  ±3 

Li+ 

4,7  ±1 

Pb2+ 

3,9±0,9 

so^ 

4,4  ±0,5 

Na+ 

14,0  ±0, 4 

Fe2+ 

—  25,9±1,0 

nof 

29,9  ±1,0 

K+ 

24,2  ±0, 2 

Fe3+ 

-61  ±5 

H2POr 

21,6±0,3 

Rb+ 

28,7  ±0, 7 

Al3+ 

-76  ±10 

Hpor 

8,7  ±1,0 

Cs+ 

31,8±0,6 

PO|- 

-52  ±2 

NH+ 

26,6  ±0, 6 

Aniony 

Sio(m) 

Hcor 

22,2  ±0,8 

Ag+ 

17,54  ±0, 15 

col 

— 13,0±1,0 

T1+ 

30,5  ±0,4 

F- 

— 2,3±2 

CN- 

25  ±5 

Hg2+ 

19,7  ±3 

ci- 

13,5 

MnOr 

46,7  ±0,4 

Mg2+ 

—  31,6±3 

Br- 

19,7 

CrOr 

10,6±1,0 

Ca2+ 

— 12,7±0,6 

J" 

25,3 

Sr2+ 

— 7,3±1,5 

OH- 

2, 49  ±0,06 

Ba2+ 

2,3±0,3 

jor 

28,0  ±1,0 

Cu2+ 

-26,5  ±1,0 

HS- 

14,9±1,0 

Zn2+ 

— 25,7±1,0 

hsof 

32,6±1,5 

Cd2+ 

— 16,4±1,5 

hso4- 

30,6±2 

Szczególnie  uderzający  jest  fakt,  że  wiele  jonów,  zwłaszcza  wielo  wartościowych, 
ma  ujemne  cząstkowe  entropie  standardowe.  Jest  to  zjawisko  analogiczne  do  występo¬ 
wania  w  przypadku  soli  ujemnych  cząstkowych  objętości  molowych  lub  pozornych  ciepeł 
molowych  (por.  rozdz.  II,  p.  1),  oznaczające  ubytek  entropii  wody.  Jest  ono  prawdo¬ 
podobnie  spowodowane  tym,  że  cząsteczki  wody  w  warstwie  hydratacyjnej  jonów  mają 
wskutek  działania  pola  elektrycznego  jonów  ograniczone  możliwości  ruchu,  znajdują 
się  zatem  w  stanie  bardziej  uporządkowanym.  Z  tego  zmniejszenia  entropii,  związanego 
z  kontrakcją  objętości,  można  uzyskać  informacje  o  liczbach  hydratacji,  do  czego  jeszcze 
powrócimy  (por.  rozdz.  IV,  p.  3). 

Rożkład  standardowych  entropii  rozpuszczonych  elektrolitów  na  udziały  poszczególnych  jonów, 
oparty  na  założeniu,  że  *Sh3o+0  =  0,  nie  daje,  oczywiście,  prawdziwych  cząstkowych  entropii  jonów, 
leczy  jedynie  entropie  obojętnych  elektrycznie  kombinacji  jonów,  w  których  uczestniczy  H30+,  a  więc 
np.  łSci-o+aSa^o+o  a^°  ^Mgz+o — 25h3o+o-  Dokonywano  wielu  prób  wyznaczenia  prawdziwych  cząstko¬ 
wych  entropii  standardowych  rozpuszczonych  jonów  za  pomocą  termostosów  elektrolitycznych15  lub  w  opar¬ 
ciu  o  temperaturowe  współczynniki  ogniw  galwanicznych25.  Z  badań  tych  wynika,  że  prawdziwa  cząstkowa 

15  E.  D.  Eastman,  J.  Am.  Chem.  Soc.,  48,  1482  (1926);  50,  283,  292  (1928);  E.  Lange, 
Th.  Hesse,  Z.  Elektrochem.  38,  428  (1932);  39,  374  (1933);  H.  D.  Crockford,  J.  L.  Hall, 
J.  Phys.  Chem.  54,  731  (1950). 

25  F.  H.  L  e  e,  Y.  K.  Ta  i,  J.  Chin.  Chem.  Soc.  8,  60  (1941);  J.  E.  B.  R  a  n  d  1  e  s,  K.  S.  Whi- 
t  e  1  e  y,  Trans.  Faraday  Soc.  52,  1509  (1956);  dokładne  omówienie  tych  metod  znaleźć  można  w  książce 
J.  Q’M.  B  o  c  k  r  i  s,  B.  E.  C  o  n  w  a  y,  Modern  Aspects  of  Electrochemistry,  London  1954. 
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entropia  molowa  jonu  H30+  w  roztworze  wodnym  wynosi  ok.  —5  cal/deg.  Liczby  z  tabl.  18  pomnożone 
przez  wartościowości  odpowiednich  jonów  będą  jeszcze  bardziej  ujemne1).  Rozkład  pozornych  ciepeł 
molowych  i  objętości  molowych  soli  (por.  rozdz.  II,  p.  1  i  5)  na  udziały  odpowiadające  poszczególnym 
jonom  omawia  Eucken2). 

Korzystając  z  prawdziwych  cząstkowych  entropii  molowych  jonów  w  roztworze 
wodnym  można  otrzymać  entropie  hydratacji. 

^^ihydr.  ~  S>i  gaz  (12) 

Entropie  bezwzględne  jonów  jednoatomowych  w  stanie  gazowym  dla  298°K  można 
obliczyć  statystycznie  z  równania  Sackura-Tetrody 

Sigfz  =  26, 0+6, 86  log  M  (13) 

gdzie  M  oznacza  ciężar  cząsteczkowy.  Wzór  ten  ważny  jest  przy  założeniu,  że  elektrono¬ 
wym  stanem  podstawowym  jest  stan  singletowy  (jak  np.  dla  jonów  o  zamkniętych  po¬ 
włokach  elektronowych,  podobnych  do  gazów  szlachetnych)  oraz  że  nawet  przy  298°K 
nie  trzeba  jeszcze  uwzględniać  żadnych  wzbudzonych  stanów  elektronowych.  W  tabl.  19 
podane  są  entropie  hydratacji  obliczone  z  równań  (12)  i  (13)  i  odniesione  do  stanu  stan¬ 
dardowego  mt  —  1. 


Tablica  19 

Entropie  standardowe  jonów  w  stanie  gazowym  i  standardowe  entropie  hydratacji  w  temp.  25°C 
w  cal/(deg  •  mol),  odniesione  do  Sn3o+o  =  —  5 


Jon 

B 

<Sihydr. 

Jon 

Si  gaz 

•Sihydr. 

Jon 

•Si  hydr. 

H+ 

26,0 

Mg2+ 

35,5 

-77,1 

Pb2+ 

41,9 

Li+ 

31,8 

-32,1 

Cd2+ 

37,0 

-59,7 

Fe2+ 

-73,9 

Na+ 

35,3 

-26,3 

Sr2+ 

39,3 

-56,6 

Al3+ 

35,8 

-126,8 

K+ 

36,9 

-17,7 

Ba2+ 

40,7 

-48,4 

F“ 

34,8 

-31,8 

Rb+ 

39,3 

-15,6 

Cu2+ 

38,5 

ci- 

36,7 

-18,2 

Cs+ 

40,6 

-13,8 

Zn2+ 

38,5 

-74,2 

Br- 

39,1 

-14,4 

Ag+ 

39,9 

-27,4 

Cd2+ 

40,1 

-66,5 

J“ 

T1+ 

41,9 

-16,4 

Sn2+ 

40,3 

-55,2 

Wszystkie  standardowe  entropie  hydratacji  są  ujemne,  przy  czym  szczególnie  duże 
wartości  bezwzględne  odpowiadają  jonom  wielowartościowym.  Przypisuje  się  to  wspom¬ 
nianemu  już  obniżeniu  liczby  stopni  swobody  cząsteczek  wody  w  polu  elektrycznym 
jonów.  Posługując  się  równaniem  Gibbsa-Helmholtza  (11,208)  użyto  tych  wartości 
liczbowych  do  obliczenia  entalpii  hydratacji  halogenków  metali  alkalicznych  (tabl.  16). 

Aby  móc  teoretycznie  obliczyć  entropię  hydratacji,  wychodzi  się  najpierw  z  równania  Borna  (3),  które 
połączone  z  równaniem  (11,209)  daje: 


AS, 


i  hydr. 


N(zieoy  1 

lds\ 

2a  e2 

\8Tj 

(14) 


ll» 


9  Por.  W.  M.  L  a  t  i  m  e  r,  Science  119,  583  (1954). 
2)  A.  E  u  c  k  e  n,  Z.  Electrochem.  52,  6  (1948). 
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Ponieważ  Se/ST  jest  ujemne,  równanie  to  daje  prawidłowy  znak  entropii  hydratacji,  lecz  analogicznie 
jak  równania  (3)  i  (4)  pozwala  tylko  określić  rząd  wielkości  doświadczalnej.  Próbowano1)  zmodyfikować 
to  równanie  przez  określenie  za  pomocą  metod  statystycznych  zmian  entropii,  wywołanych  zmianą  liczby 
stopni  swobody  ruchu  (translacji,  rotacji  i  oscylacji)  cząsteczek  wody  otaczających  dany  jon.  Inną  (termo¬ 
dynamiczną)  metodą  obliczania  entropii  hydratacji  jest  zastosowanie  równania  (11,52).  W  tym  przypadku 
zmniejszenie  entropii  cząsteczek  wody  w  powłoce  hydratacyjnej  wyjaśnia  się  zachodzącą  w  polu  jonu  elektro- 
strykcją  i  uwzględnia  się  znaną  ściśliwość  wody2).  Oba  te  sposoby  obliczeń  dają  o  wiele  lepszą  zgodność 
z  wartościami  doświadczalnymi  tabl.  19  niż  proste  równanie  (14). 

LITERATURA 

J.  0’M.  B  o  c  k  r  i  s,  B.  E.  Co.nway:  Modern  Aspects  of  Electrochemistry,  London  1954. — 
A.  E  u  c  k  e  n:  Lehrbuch  d.  chem.  Physik,  t.  II,  2,  Leipzig  1944. 


3.  HYDRATACJA  I  LICZBY  HYDRATACJI 

Proste  sole  nieorganiczne  trudno  rozpuszczają  się  w  cieczach  zbudowanych  z  cząste¬ 
czek  niepolarnych.  W  tych  przypadkach  siły  solwatacji  nie  wystarczają,  aby  pokonać 
energię  sieci  krystalicznej.  Z  faktu  tego  można  wyciągnąć  wniosek,  że  duże  energie 
hydratacji  jonów  podane  w  tabl.  16  i  tabl.  17  wynikają  przede  wszystkim  z  oddziaływań 
elektrostatycznych  jon-dipol.  Rząd  wielkości  energii  przyciągania  między  jonem  o  pro¬ 
mieniu  r  i  cząsteczką  wody  o  promieniu  rw  =  1,36  A,  momencie  dipolowym  [ji  —  1,87  D 
i  długości 'dipola  1=  0,4  A  można  ocenić  posługując  się  równaniem  (111,14)  dla  naj¬ 
większego  zbliżenia  oraz  najkorzystniejszego  ustawienia  (#  =  0)  jonu  i  cząsteczki  wody. 
Na  przykład  dla  jonów  halogenkowych  i  jonów  metali  alkalicznych  o  wartościach  r 
podanych  w  tabl.  13  obliczenia  dają  wartości  od  10  do  30  kcal/mol.  Liczby  te  nie  są, 
oczywiście,  dokładne,  ponieważ  konieczne  jest  uwzględnienie  szeregu  poprawek  na 
efekty:  indukcyjny  i  dyspersyjny  oraz  oddziaływania  z  pozostałymi  cząsteczkami  wody 
z  warstwy  koordynacyjnej.  Jeszcze  jednym  powodem  jest  to,  że  w  obliczeniach  użyto 
sumarycznego  momentu  dipolowego  cząsteczki  wody,  jako  składającego  się  z  dwóch 
momentów  dipolowych  wiązań,  co  oczywiście  nie  jest  poprawne;  jak  już  bowiem  wspom¬ 
niano,  odległość  między  środkiem  jonu  i  środkiem  cząsteczki  dla  jonów  dodatnich  i  ujem¬ 
nych  jest  na  pewno  inna  wskutek  kwadrupolowego  rozkładu  ładunku  w  cząsteczce31. 
Próby  obliczenia  tych  poprawek  z  rozważań  modelowych41  dają  ciepła  hydratacji  zbliżone 
do  podanych  w  tabl.  16,  jeśli  założy  się,  że  liczba  koordynacyjna  wynosi  od  4  do  6. 
Stanowi  to  jakościowe  potwierdzenie  faktu,  że  w  każdym  razie  dla  jonów  jednoatomo- 
wych  o  strukturze  elektronowej  podobnej  do  gazów  szlachetnych  hydratacja  jest  w  znacz¬ 
nej  części  wynikiem  oddziaływań  jon-multipole.  Ogólnie,  można  powiedzieć,  że  od- 

9  D.  D.  Ele  y,  M.  W.  E  v  a  n  s,  Trans.  Faraday  Soc.  34,  1093  (1938);  H.  S.  Frank,  M.  W. 
E  v  a  n  s,  Jf.  Chem.  Phys.  13,  507  (1945). 

2)  W.  M.  L  a  t  i  m  e  r,  C.  Kasper,  J.  Am.  Chem.  Soc.  51,  2293  (1929). 

3)  Badania  wymiany  z  wodą  znaczoną  lsO  wskazują,  że  warstwa  hydratacyjna  kationu  jest  znacznie 
silniej  związana  niż  warstwa  hydratacyjna  anionu.  Por.  H.  T  a  u  b  e,  J.  Phys.  Chem.  58,  523  (1954). 

4>  Por.  np. :  J.  D.  B  e  r  n  a  1,  R.  H.  Fowler,  J.  Chem.  Phys.  1,  515  (1933) ;  E.  W.  J.  Verwey, 
Rec.  trav.  chim.  Pays~Bas  \ 55,  431  (1942);  D.  D.  Eley,  M.  G.  E  v  a  n  s,  Trans.  Faraday  Soc.  34, 
1093  (1938) ;  E.  A.  Moelwyn  -  H  u  g  h  e  s,  Proc.  Camb.  phil.  Soc.  45,  477  (1949). 
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działywanie  jon-dipol  jest  tym  silniejsze,  im  mniejszy  jest  promień  i  większy  ładunek 
jonu  oraz,  im  większy  i  łatwiej  dostępny  jest  moment  dipolowy  cząsteczek  rozpuszczal¬ 
nika.  Wynika  stąd,  że  szczególnie  łatwo  będą  układać  się  przy  jonie  cząsteczki,  których 
moment  dipolowy  leży  na  ich  powierzchni. 

Wniosków  tych  nie  można  jednak  uogólniać,  o  czym  może  świadczyć  fakt,  że  ciepło 
hydratacji  jonu  Ag+  jest  znacznie  większe  niż  jonów  K+  i  Na+,  chociaż  promień  jonu 
Ag+  leży  pomiędzy  promieniami  jonów  K+  i  Na+.  Również  wiele  halogenków  metali 
alkalicznych,  jak  np.  NaCl,  KC1,  NaBr,  KJ  i  inne  sole  nieorganiczne  łatwo  rozpuszczalne 
w  wodzie  (azotany  i  siarczany),  w  ciekłym  cyjanowodorze  rozpuszczają  się  tylko  śladowo, 
chociaż  moment  dipolowy  cyjanowodoru  jest  znacznie  większy  (2,6  D)  od  momentu 
dipolowego  wody.  Wskazuje  to,  że  o  procesie  solwatacji  nie  decyduje  oddziaływanie 
czysto  elektrostatyczne  typu  jon-dipol,  lecz,  że  solwatacja  jest  dla  każdego  jonu  procesem 
specyficznym,  w  którym  ważną  rolę  odgrywa  struktura  czystego  rozpuszczalnika.  Istotnie, 
każda  cząsteczka  rozpuszczalnika  znajdująca  się  w  bezpośrednim  otoczeniu  jonu  musi 
najpierw  w  mniejszym  lub  większym  stopniu  uwolnić  się  z  pola  przyciągania  sąsiednich 
cząsteczek,  do  czego  potrzebna  jest  energia.  Dla  wody  można  ją  ocenić,  na  podstawie 
poprzednio  omówionej  struktury  wody,  na  3  kcal/mol.  Liczba  solwatacji  wskazuje 
również  na  mniejsze  lub  większe  ciepło  solwatacji. 

W  takim  prostym  ujęciu,  zgodnie  z  którym  głównym  procesem  solwatacji  jest  ukła¬ 
danie  się  cząsteczek  rozpuszczalnika,  liczba  hydratacji  odgrywa  dużą  rolę.  Przez  liczbę 
hydratacji  (solwatacji)  rozumiemy  przy  tym  liczbę  cząsteczek  wody  (rozpuszczalnika), 
które  układają  się  wokół  jonu.  Liczne  próby  wyznaczenia  tych  liczb  doprowadziły  do 
częściowo  sprzecznych  wyników.  Bockris  próbował  wyjaśnić  te  sprzeczności  zwracając 
uwagę  na  fakt,  że  wszystkie  pomiary  liczb  hydratacji  uwzględniają  nie  tylko  cząsteczki 


pierwszej  warstwy  solwatacyjnej,  a  zatem  cząsteczki  silnie  związane  z  jonem  (solwatacja 
pierwotna  lub  chemiczna),  lecz  również  (i  to  w  różnym  stopniu,  w  zależności  od  użytej 
metody)  cząsteczki  rozpuszczalnika,  które  znajdują  się  w  drugiej  i  dalszych  warstwach 
solwatacyjnych  i  są  luźniej  związane  z  jonem  (solwatacja  wtórna  lub  fizyczna).  Omówimy 
teraz  niektóre  metody  pomiaru  liczb  hydratacji. 
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Wyznaczanie  liczb  hydratacji  na  podstawie  ruchliwości  jonów  polega  na  wykorzystaniu 
równania  (1,87).  Posługując  się  równaniem  (1,95)  i  wyrażając  stężenie  w  mol/l  otrzy¬ 
mujemy  następujący  wzór  na  równoważnikowe  przewodnictwo  jonowe: 

,  107  \zi\eQF 

li~  1000  Ri  (15) 


gdzie  Ri  oznacza  współczynnik  tarcia  (por.  rozdz.  I,  p.  7).  Ri  otrzymuje  się  z  prawa 
wyprowadzonego  przez  Stokesa  z  rozważań  hydrodynamicznych  i  ważnego  dla  małych 
prędkości: 

Ri  —  6nrj0ri  (16) 

gdzie  ri  oznacza  promień  poruszającej  się  cząstki  kulistej,  a  rjQ  lepkość  ośrodka  w  jednost¬ 
kach  bezwzględnych.  Liczne  badania  nad  dyfuzją  rozpuszczonych  cząsteczek  wykazały, 
że  równanie  to,  wyprowadzone  pierwotnie  dla  cząstek  makroskopowych,  stosuje  się 
również,  w  granicach  dokładności  metod  badawczych,  do  cząstek  wielkości  cząsteczek 
chemicznych1^  Podstawiając  wartości  Rt  do  równania  (15)  i  ekstrapolując  zmierzone 
ruchliwości  do  stężenia  zerowego  (ponieważ  zależą  one  wskutek  sił  międzyjonowych 
od  stężenia  —  por.  rozdz.  VI),  otrzymuje  się 


10  6rtrj0ri- 1000 


8,19- lO-11-!^- 


(17) 


Promień  poruszającego  się  jonu  można  również  obliczyć2)  ze  zmierzonej  ruchliwości 
jonu.  W  większości  przypadków  otrzymuje  się  rt  znacznie  większe  niż  promień  rQ  otrzy¬ 
many  z  badań  sieci  krystalicznej,  a  więc  promień  jonu  „nagiego”.  Jest  to  spowodowane 
obecnością  otaczającej  jon  chemicznej  warstwy  hydratacyjnej.  Mając  do  dyspozycji 
rt  i  r0  można  obliczyć  objętość  warstwy  hydratacyjnej  przypadającą  na  mol  jonów  przy 
założeniu  symetrii  kulistej 

Vu  =  ^-(r]-rl)N  (18) 

Z  Vh  można  uzyskać  liczbę  hydratacji  jonu,  jeśli  przyjmie  się  założenia  dotyczące  gęstości 
upakowania  cząsteczek  wody  w  tej  objętości.  Zakładając  np.  najściślejsze  upakowanie 
kul,  otrzymuje  się  dolną  granicę  liczby  hydratacji.  Gdy  natomiast  przyjmie  się,  że  czą¬ 
steczki  wody  pod  działaniem  pola  jonu  są  tak  silnie  ściśnięte  (elektrostrykcja),  że  ich 

9  Według  E  u  c  k  e  n  a  [Z.  Elektrochem.  52, 6  (1948)]  na  poruszające  się  cząstki,  które  są  rzędu  wielkości 
cząsteczek  cieczy,  działa  siła  tarcia  zmniejszona /-krotnie  w  porównaniu  z  siłą,  która  wynika  z  równania  (16). 
Stała  /  zmienia  się  w  zależności  od  wielkości  jonów  od  0,6  do  1.  Robinson  i  Stolces  (Electrolyte  Solutions, 
London  1955,  str.  118)  próbowali  znaleźć  poprawkę  do  prawa  Stokesa  dla  wody.  Rzeczywisty  promień 
r  jonu  czteroalkiloamoniowego  obliczyli  z  długości  wiązań  i  promieni  van  der  Waalsa  grup  alkilowych.  Jako 
czynnik  poprawkowy  wzięto  stosunek  rjrs,  gdzie  rs  jest  promieniem  Stokesa  obliczonym  według  równa¬ 
nia  (17).  Rozważając  zależność  stosunku  r/rs  od  rs  stwierdza  się,  że  stosunek  ten  staje  się  równy  1  gdy 
promienie  jonów  czteroalkiloamoniowych  przekraczają  ok.  5  A.  Wynika  stąd,  że  prawo  Stokesa  spełniają 
tylko  dostatecznie  duże  jony  o  małym  efektywnym  ładunku  powierzchniowym  lub  jony  o  dużym  ładunku 
powierzchniowym,  które  wskutek  tego  mają  silnie  związaną  „chemiczną”  warstwę  hydratacyjną. 

2)  H.  U  1  i  c  h,  Z.  Elektrochem.  36,  505  (1930). 
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odległości  są  rzędu  długości  wiązań,  otrzymuje  się  górną  granicę1).  W  podobny  sposób 
można  otrzymać  liczby  solwatacji  jonów  w  innych  rozpuszczalnikach2). 

Oczywiście,  trudno  jest  określić  realność  uzyskanych  w  ten  sposób  liczb  hydratacji.  Po  pierwsze,, 
równanie  (17)  prowadzi  do  promieni  jonowych  ri,  które  rosną  ze  wzrostem  temperatury,  podczas  gdy 
należałoby,  oczywiście,  oczekiwać  zależności  odwrotnej;  po  drugie,  dla  szeregu  jonów  nieorganicznych 
takich  jak  K+,  Rb+,  Cs+,  Cl~,  Br”,  NOj",  ClOp  i  inne  otrzymuje  się  wartości  r;,  które  są  znacznie  mniejsze 
niż  promienie  „nagich”  jonów,  co  nie  ma  oczywiście  sensu  i  wskazuje,  że  dla  tych  jonów  prawo  Stokesa 
nie  jest  spełniane.  Lepkość  rj0  w  otoczeniu  jonów  może  być  pod  ich  wpływem  silnie  zmieniona.  Możliwe 
jest  więc  (również,  gdy  obliczony  według  wzoru  (17)  promień  r*  jest  większy  od  r0),  że  mimo  ekranowania 
przez  pierwszą  warstwę  hydratacyjną  zmiana  lepkości  uwarunkowana  działaniem  jonów  powoduje  błąd 
w  określeniu  wartości  r;.  W  każdym  razie  z  pomiarów  wynika,  że  silnie  hydratowane  jony  spełniające 
prawo  Stokesa,  np.  Li+,  Mg2+,  Ca2+  itd.,  w  małym  stopniu  zakłócają  strukturę  wody  w  przeciwieństwie 
do  jonów  słabo  hydratowanych  o  dużym  promieniu.  Jony  o  bardzo  dużym  promieniu  (JO^T,  pikrynian-, 
jon  czteroalkiloamoniowy+  itd.)  nie  niszczą  struktury  wody  oraz  spełniają  prawo  Stokesa.  Z  faktu,  że  iloczyn 
li0  r/o  jest  dla  takich  jonów  stały  w  różnych  rozpuszczalnikach,  wynika  wniosek,  że  jony  te  mają  we  wszyst¬ 
kich  środowiskach  jednakowy  promień,  co  wskazuje,  że  nie  posiadają  one  „chemicznej”  warstwy  solwata- 
cyjnej.  Spostrzeżenie  empiryczne,  że  niezależnie  od  rozpuszczalnika 

A0Vo  =  const  (19) 

znane  jest  jako  reguła  Waldena3).  Dla  soli  o  dużych  jonach  reguła  ta  jest  spełniana  z  dokładnością  do  kilku 
procent,  stanowi  więc  potwierdzenie  prawa  Stokesa. 

Ulich4)  próbował  obliczyć  liczby  hydratacji  pierwotnej  z  entropii  hydratacji.  Zakła¬ 
dając,  że  ubytki  entropii  AStz  tabl.  19  są  uwarunkowane  prawie  wyłącznie  przez  obni¬ 
żenie  liczby  stopni  swobody  ruchu  cząsteczek  wody  w  pierwszej  warstwie  hydratacyjnej 
jonów,  oraz  że  ubytek  entropii  na  cząsteczkę  wody  jest  w  przybliżeniu  równy  ubytkowi 
entropii  przy  przejściu  ze  stanu  ciekłego  w  stały  lub  przy  przejściu  w  stan  wody  krysta¬ 
licznej  związanej  w  stałych  hydratach  (od  —6  do  7  cal/deg),  otrzymuje  się  następujący 
wzór  na  liczbę  hydratacji  pierwotnej 

A  9 

n  =  (20) 

6 

Również  i  ten  sposób  liczenia  może  dostarczyć  jedynie  wartości  przybliżonych.  We 
wszystkich  pozostałych  metodach  wyznaczania  liczb  hydratacji  pierwotnej  występuje 
wspomniana  już  trudność  rozdziału  zmierzonych  efektów  lub  obliczonych  wartości 
liczbowych  dla  badanej  soli  na  udziały  pochodzące  od  poszczególnych  jonów. 

Zakładając,  że  cząsteczki  wody  w  pierwszej  warstwie  hydratacyjnej  są  wskutek  elek- 
trostrykcji  tak  silnie  ściśnięte,  iż  praktycznie  można  pominąć  ich  ściśliwość  pod  wpływem 
ciśnienia  zewnętrznego,  można  liczby  hydratacji  soli  otrzymać  z  pomiarów  ściśliwości 

9  Liczby  hydratacji  pierwotnej  n  z  objętości  Stokesa  4tzt3/3  (równ.  (18))  wyznaczył  E.  Darmois 
(J-  Phys.  Radium  2,  2  (1941))  za  pomocą  pomiarów  gęstości. 

2)  Por.  H.  U  1  i  c  h,  Hand-  und  Jahrbuch  chem.  Physik  6,  191  (1933);  Trans.  Faraday  Soc.  23,  388 
(1927). 

3)  P.  W  a  ł  d  e  n,  H.  U  1  i  c  h,  G.  B  u  s  c  h,  Z.  physik.  Chem.  123,  429  (1926);  P.  W  a  1  d  e  n, 
E.  I.  B  i  r  r,  ibid.  (A)  153,  1  (1931). 

4)  H.  U  1  i  c  h,  Z.  Elektrochem.  36,  497  (1930). 
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rozpuszczalnika  i  roztworu1^  Zastosowano  w  tym  celu  pomiar  prędkości  rozchodzenia 
się  ultradźwięków.  Jeżeli  ściśliwość  wody  oznaczymy  przez  ściśliwość  roztworu 
przez  %,  objętość  roztworu  poddaną  ciśnieniu  przez  V,  objętość  pierwszych  warstw 
hydratacyjnych  (niezmienną  pod  wpływem  ciśnienia  zewnętrznego)  przez  v,  to 


V-v 


ak  że 


Xo 
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ld{V~v)^ 
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\  dp  j 
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Jeśli  w  nx  molach  wody  rozpuszczonych  jest  n2  moli  soli,  to  na  jeden  mol  rozpuszczonej 
soli  przypadają 


n  = 


v  nx 

V~n2 


(24) 


mole  wody  hydratacyjnej.  Liczby  hydratacji  poszczególnych  jonów  otrzymuje  się  w  spo¬ 
sób  przybliżony  przyjmując,  że  dla  dużych  jonów,  jak  np.  jonu  J“,  n  jest  równe 
zeru. 

Liczby  hydratacji  można  ponadto  określić  drogą  pomiaru  współczynników  dyfuzji,  stałych  dielektrycz¬ 
nych,  współczynników  aktywności,  efektu  wysałania,  współczynników  podziału  danej  substancji  odniesienia 
między  roztwór  soli  lub  wodę  i  pewien  określony  nie  mieszający  się  z  wodą  rozpuszczalnik,  przewodnictwa 
elektrolitycznego  wody,  dializy,  zależności  temperaturowej  pozornych  objętości  molowych  i  pozornych  ciepeł 
molowych,2),  siły  elektromotorycznej  występującej  w  polu  ultradźwięków3)  (efekt  Debye’a). 

Podejmowano  również  próby  teoretycznego  obliczenia  liczb  hydratacji  pierwotnej  z  oddziaływania 
jon-dipol  i  dipol-dipol  za  pomocą  wspomnianych  w  p.  1  rozdz.  IV  modeli4)  lub  w  oparciu  o  mechanikę 
statystyczną5).  Również  i  tutaj  pojawia  się  problem,  o  którym  mówiliśmy  już  w  p.  1  rozdz.  IV  :  jaką  przyjąć 
wartość  stałej  dielektrycznej  zależnie  od  odległości  od  jonu  i  jak  są  zorientowane  cząsteczki  wody  warstwy 
hydratacyjnej  względem  jonów  dodatnich  i  ujemnych.  Przy  odpowiednich  założeniach  wyniki  tych  obliczeń 
zgadzają  się  zadowalająco  z  wartościami  doświadczalnymi  (por.  tabl.  20).  Przegląd  ten  wykazuje,  że  mimo 
licznych  usiłowań  nie  uzyskano  dotychczas  wiarygodnych  informacji  o  oddziaływaniu  jon-rozpuszczalnik, 
podczas  gdy  oddziaływanie  między  jonami,  przynajmniej  w  roztworach  rozcieńczonych,  jest,  jak  dowiemy 
się  z  następnego  rozdziału,  w  zasadzie  dobrze  opanowane  eksperymentalnie  i  teoretycznie. 

Trudności  w  określaniu  liczb  hydratacji  łub  nawet  znaczne  rozbieżności  między 
nimi  świadczą,  że  wpływ  jonów  nie  ogranicza  się  do  skupiania  wokół  siebie  cząsteczek 
wody.  Występująca  niekiedy  lepkość  ujemna  wskazuje  na  zakłócanie  przez  jony  struk¬ 
tury  rozpuszczalnika.  Otóż,  niektóre  sole  (np.  CsCl)  zmniejszają  lepkość  wody,  c  ’  ^ciaż 
zwykle  wprowadzenie  większych  i  cięższych  cząstek  powoduje  wzrost  lepkości.  Lfekt 


b  A.  P  a  s  s  y  n  s  k  i,  Acta  physicochim.  URSS  8,  385  (1938);  S.  Barnartt,  Quart.  Rev.  7, 
84  (1953). 

2)  M.  E  i  g  e  n,  E.  W  i  c  k  e,  Z.  Elektrochem.  55,  354  (1951). 

3)  P.  D  e  b  y  e,  J.  Chem.  Phys.  1,  13  (1933) ;  E.  Yeager,  I.  Bugosh,  F.  Hovorka,  Proc. 
Phys.  Soc.  (B)  64,  83  (1951)  ;J.  Chem.  Phys.  17,  411  (1949). 

4)  J.  D.  B  e  r  n  a  1,  R.  H.  Fowler,  J.  Chem.  Phys.  1,  515  (1933). 

5)  A.  M.  A  źz  a  m,  Z.  Elektrochem.  58,  889  (1954). 


3.  Hydratacja  i  liczby  hydratacji 


169 


ten  można  wytłumaczyć  przyjmując,  że  wskutek  zakłócenia  struktury  wody  zmniejszenie 
lepkości  w  otoczeniu  jonów  kompensuje  z  nadwyżką  wzrost  lepkości  wywołany  obec¬ 
nością  samych  jonów  jako  wielkich  cząstek.  Efekt  ten  znika  w  wyższych  temperaturach, 
av  których  struktura  wody  jest  w  większym  stopniu  zakłócona1*  (por.  rozdz.  III,  p.  6). 
Na  zakłócanie  struktury  rozpuszczalnika  przez  jony  wskazuje  również  fakt,  że  roztwory 
soli  wykazują  taką  samą  zależność  objętości  od  temperatury  i  od  ciśnienia.  Zarówno 
pod  wpływem  dodatku  soli,  jak  i  przy  podwyższeniu  ciśnienia  znika  anomalia  maksimum 
gęstości  (rys.  33).  Analogii  dopełnia  fakt,  że  dodatek  soli  działa  w  przypadku  wody 
w  kierunku  przeciwnym  niż  w  przypadku  innych  cieczy  (np.  etanolu);  podobny  jest 
efekt  zwiększania  ciśnienia. 


Tablica  20 

Liczby  hydratacji  pierwotnej  niektórych  jonów  określone  różnymi  metodami 


Jon 

Ruchliwość 

jonu 

(Ulich) 

Ruchliwość 

jonu 

(Eucken) 

i 

Entropia 

hydratacji 

(Ulich) 

Ściśliwość 

(Passynsky) 

Teoretyczna 

wartość 

statystyczna 

(Azzam) 

h3o+ 

5 

1—2 

2,9 

Li+ 

3,5—7 

6,0 

5 

5—6 

1  6 

Na+ 

2—4 

3,1 

4 

6—7 

4,5 

K+ 

1,5 

3 

6—7 

2,9 

Rb+ 

1,8 

3 

2,3 

Cs+ 

2 

0 

Mg2+ 

10,5—13 

14 

13 

16 

Ca2+ 

7,5—10,5 

11,8 

10 

Al3+ 

21 

F- 

5 

2 

4,7 

ci- 

0,9 

3 

0—1 

2,9 

Br" 

0,6 

2 

2,4 

J" 

0,2 

1 

0 

0 

Pomiary  rozproszenia  promieni  rentgenowskich2*  w  wodnych  roztworach  soli  poka¬ 
zują,  że  dodatek  soli  wpływa  na  krzywe  rozkładu  radialnego  (por.  rozdz.  III,  p.  6), 
zupełnie  tak  samo  jak  podwyższenie  temperatury.  Zmiany  są  przy  tym  proporcjonalne 
do  stężenia  soli.  Można  je  wyjaśnić  tylko  przez  przyjęcie  założenia,  że  ze  wzrostem 
stężenia  soli  struktura  wody  ulega  zniszczeniu  i  zastąpieniu  przez  strukturę  gęstego 
upakowania.  Pogląd  ten  potwierdzają  zmiany,  obserwowane  w  widmie  w  podczer¬ 
wieni3*  i  w  widmie  Ramana4*  po  dodaniu  soli  do  rozpuszczalnika. 

9  Por.  H.  U  lich,  Z.  angew.  Chem.  49,279  (1936);  W.  M.  C  o  x,  J.  H.  Wolf  en  den,  Proc. 
Roy.  Soc.  A145,  475  (1934);  A.  E  u  c  k  e  n,  Z.  Elektrochem.  52,  6  (1948). 

2)  G.  W.  Stewart,  J.  Chem.  Phys.  7,  869  (1939). 

3)  R.  Suhrmann,  F.  B  r  e  y  e  r,  Z.  physik.  Chem.  (B)  20, 17  (1933);  23,193  (1933);  S.  F  r  e  e  d, 
Rev.  Modern.  Phys.  14,  105  (1942). 

4)  J.  C  h  e  d  i  n,  S.  Fenant,  C.r.  acad.  sci.  Paris  224,  1424  (1947). 
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Frank  i  Evans15  obliczyli  entropię  hydratacji  jonów  jako  sumę  trzech  składowych: 
strat  entropii  zachodzących  podczas  „wtłaczania”  jonów  w  już  istniejące  dziury  (por. 
rozdz.  III,  p.  6)  w  strukturze  wody,  zmian  entropii  związanych  z  ograniczeniem  liczby 
stopni  swobody  cząsteczek  wody  w  pierwszej  warstwie  hydratacyjnej  oraz  zmian  entropii 
wynikających  z  polaryzacji  dielektrycznej  bardziej  oddalonych  od  jonu  cząsteczek  wody. 
Porównanie  tak  obliczonych  entropii  z  danymi  eksperymentalnymi  wykazuje,  że  do¬ 
świadczalne  entropie  standardowe  hydratacji  jonów  metali  alkalicznych  są  o  wiele  wyższe 
(„mniej  ujemne”)  niż  oczekiwano.  Wyjątki  stanowią  Li+  i  Na+.  To  samo  dotyczy  jonów 
halogenkowych  z  wyjątkiem  F-.  Bardzo  interesujący  jest  fakt,  że  substancje  niepolarne 
mają  również  ujemne  i  duże  co  do  wartości  bezwzględnej  entropie  hydratacji25,  które 
niekiedy  są  nawet  znacznie  bardziej  ujemne  niż  entropie  hydratacji  jonów  o  porównywal¬ 
nej  wielkości  i  strukturze  elektronowej.  Na  przykład  entropia  hydratacji  dwóch  moli 
argonu  ( — 44  cal/deg)  jest  o  wiele  niższa  niż  entropia  hydratacji  1  mola  KC1  ( — 36  cal/deg 
z  tabl.  19).  Zarówno  K+  jak  i  Cl-  mają  taką  samą  konfigurację  elektronową  jak  argon 
i  są  podobnej  wielkości.  Franek  i  Evans  przypisują  różnicę  +8  cal/deg  zakłóceniu  struk¬ 
tury  wody  przez  jony.  Entropia  ta  jest  dodatnia  mimo  uporządkowania  cząsteczek  wody 
wokół  jonu,  występującego  na  pewno  w  przypadku  jonów  małych  lub  wielo  wartościo¬ 
wych.  Podobne  wyjaśnienia  podano  dla  ujemnej  lepkości35. 

Zakłócenie  struktury  rozpuszczalnika  przez  jony  można  łatwo  wytłumaczyć,  biorąc 
pod  uwagę,  że  sąsiadujące  z  jonem  cząsteczki  są  zorientowane  podobnie.  Na  przykład 
cząsteczki  wody  w  pobliżu  kationu  odwracają  od  niego  swoje  dodatnie  końce.  W  czystej 
wodzie  dokoła  wyróżnionej  cząsteczki  wody  zorientowane  są  w  ten  sposób  tylko  dwie 
cząsteczki  wody,  dwie  inne  są  ułożone  przeciwnie  (zakładamy  liczbę  koordynacyjną 
równą  4).  Ułożenie  dokoła  jonu  nie  jest  więc  „dopasowane”  do  struktury  wody,  nawet 
w  przypadku,  gdy  jon  ma  tę  samą  wielkość.  Ten  właśnie  fakt  powoduje  zakłócanie 
struktury  wody  przez  pierwszą  warstwę  hydratacyjną. 

Omówmy  jeszcze  inny,  nieco  podobny  model45.  Rozpatrywana  w  strukturze  wody 
cząsteczka  otoczona  jest  przez  inne  cząsteczki  wody.  Wprowadzony  jon  dąży  do  zmiany 
orientacji  tej  cząsteczki.  Rozważana  cząsteczka  poddawana  jest  więc  przeciwstawnym 
oddziaływaniom.  Wynik  zależy  od  odległości  od  jonu  i  gęstości  jego  ładunku.  W  bez¬ 
pośrednim  sąsiedztwie  jonu  wspomniane  oddziaływania  decydują  o  orientacji  cząsteczek 
względem  jonu.  Na  większych  odległościach  od  jonu  będzie  występować  niezaburzona 
struktura  wody.  Można  przyjąć,  że  między  tymi  obszarami  istnieje  przestrzeń,  w  której 
oba  wpływy  są  jednakowo  silne.  Ruch  cieplny  wystarcza  do  zniszczenia  każdego  upo¬ 
rządkowania  cząsteczek  w  tym  obszarze.  W  przeciwieństwie  do  modelu  Bernala  i  Fow¬ 
lera,  w  omawianym  ujęciu  uwzględnia  się  możliwość,  że  strefa  struktury  zaburzonej 
zaczyna  się  bezpośrednio  przy  jonie.  Bardzo  podobny  model  zaproponował  Samojłow55. 

1}  H.  S.  Frank,  W.  M.  Evans,  J.  Chem.  Phys.  13,  507  (1945). 

2)  H.  S.  Frank,  W.  M.  E  v  a  n  s,  loc.  cit. 

3)  J.  D.  Bernal,  R.  H.  Fowler,  J.  Chem.  Phys.  1,  515  (1933);  W.  M.  C  o  x,  J.  H.  Wol- 

fenden,  Proc.  Roy.  Soc.  Al 45,  475  (1934). 

4)  R.  W.  G  u  r  n  e  y,  łonie  Processes  in  Solution,  London  1953,  str.  248. 

5)  O.  J.  S  a  m  o  i  1  o  v,  Die  Struktur  wassriger  Elektrolytlosungen,  Leipzig  1961,  str.  63. 
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Działanie  jonów  wyrażone  jest  w  tym  modelu  przez  spowodowaną  obecnością  jonu 
zmianę  energii  aktywacji  AE  ruchu  cząsteczki  wody  przemieszczającej  się  w  strukturze 
wody  z  jednego  położenia  w  drugie.  Jeżeli  AE  >  0,  to  ruch  taki  będzie  utrudniony, 
tzn.  przeciętny  czas  pozostawania  cząsteczki  w  położeniu  równowagi  wzrośnie.  Przy 
AE  <  0  sytuacja  będzie  odwrotna.  Ten  ostatni  przypadek  nazwał  Samojłow  „hydratacją 
ujemną”. 

Inni  autorzy1}  zakładają,  że  cząsteczki  wody  bezpośrednio  przylegające  do  jonu  są 
z  nim  sztywno  związane.  Dalej  rozciąga  się  obszar  struktury  niezaburzonej.  W  obszarze 
pośrednim  stopień  uporządkowania  jest  mniejszy.  Różnica  między  tymi  wspomnianymi 
uprzednio  modelami  polega  na  opisie  pierwszej  warstwy  hydratacyjnej.  Nowe  pomiary2* 
wpływu  rozpuszczonych  soli  na  pasma  wody  w  podczerwieni  wskazują  na  znaczną  wtórną 
hydratację  jonów  (do  kilkuset  cząsteczek  wody  na  parę  jonów),  przy  czym  występują 
różnice  specyficzne  dla  poszczególnych  jonów.  Liczba  wolnych  grup  OH  w  wodzie 
może  po  dodaniu  soli  wzrosnąć  lub  zmaleć  (odpowiednio  do  efektów  wsalania  i  wysalania, 
por.  rozdz.  VI,  p.  7). 

Przegląd  ten  wykazuje  jak  mało  jest  pewnych  wiadomości  o  strukturze  roztworów. 
Wyjątek  stanowią  roztwory  jonów  H+  i  OH-,  których  strukturę  wyjaśnili  przede  wszyst¬ 
kim  Wicke,  Eigen  i  Ackermann3*.  Proton,  który  nie  może  istnieć  w  roztworze  samodziel¬ 
nie,  przyłącza  się  do  cząsteczki  wody.  Istnienie  H30+  w  parze  zostało  stwierdzone  drogą 
bezpośrednich  pomiarów.  Ładunek  H30+  podzielony  jest  równomiernie  na  3  atomy 
wodoru.  W  cieczy  jon  H30+  tworzy  trzy  niezwykle  trwałe  wiązania  wodorowe  z  sąsied¬ 
nimi  cząsteczkami  wody.  Utworzony  kompleks  H90|  jest  bardzo  trwały.  Nadmiarowy 
proton  może  poruszać  się  swobodnie  wewnątrz  tego  kompleksu  i  może  być  uważany 
za  gaz  protonowy.  Trzy  zewnętrzne  cząsteczki  wody  w  kompleksie  tworzą  względnie 
słabe  wiązania  wodorowe  na  zewnątrz,  wskutek  czego  kompleks  H9OJ  wbudowany  jest 
w  strukturę  wody.  Podobne  wyjaśnienie  można  podać dla  jonu  OH",  przy  czym  komplek¬ 
sowi  H9G4  odpowiada  kompleks  H7O4. 
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4.  STAŁA  DIELEKTRYCZNA  I  ZDOLNOŚĆ  CIECZY  DO  JONIZACJI 

Siły  międzycząsteczkowe  odgrywają  decydującą  rolę  nie  tylko  w  solwatacji  jonów 
i  co  się  z  tym  wiąże  w  dysocjacji  elektrolitycznej,  ale  również  w  tzw.  zdolności  cieczy 
do  jonizacji.  Elektrolity  właściwe,  w  sensie  definicji  podanej  w  p.  1  rozdz.  IV,  mogą  się 
w  pewnych  przypadkach  rozpuszczać  w  postaci  całych  cząsteczek,  bez  tworzenia  jonów. 
Te  dipole  jonowe  istnieją  również  w  parach  soli.  Podobnie  jak  sól  może  rozpuszczać  się 
z  jednoczesnym  rozpadem  na  jony  tylko  wtedy,  gdy  energia  solwatacji  jest  tego  samego 
rzędu  wielkości  co  energia  sieci  krystalicznej,  tak  rozpuszczanie  się  połączonej?  rozpadem 
na  całe  cząsteczki  jest  możliwe  tylko  w  przypadku,  gdy  energia  solwatacji  cząsteczek 
soli  niezbyt  różni  się  od  ciepła  sublimacji  soli.  Różnicę  między  tymi  wielkościami  otrzy¬ 
muje  się  z  prawa  zachowania  energii  jako  ciepło  rozpuszczania  cząsteczek  soli.  Chociaż 
ciepło  sublimacji  wynosi  tylko  1/3  lub  1/4  wartości  energii  sieci,  to  jednak  rozpuszczal¬ 
ność  soli  w  postaci  cząsteczkowej,  np.  w  benzenie  lub  heksanie  jest  znikomo  mała,  po¬ 
nieważ  oddziaływanie  między  cząsteczkami  soli  a  cząsteczkami  rozpuszczalnika  jest 
niezwykle  słabe.  Niektóre  jednak  sole  zbudowane  z  dużych  jonów  organicznych,  jak 
np.  pikrynian  czteroalkiloamoniowy,  stosunkowo  łatwo  rozpuszczają  się  przeważnie 
w  postaci  cząsteczkowej  w  rozpuszczalnikach  o  małym  momencie  dipolowym  albo 
nawet  w  rozpuszczalnikach  niepolarnych,  ponieważ  w  tym  przypadku  energia  dysper¬ 
syjna  może 'osiągnąć  wartość  energii  sublimacji. 

Stopień  rozpadu  rozpuszczonych  cząsteczek  soli  w  roztworze  na  jony  zależy  od  jego 
zdolności  do  jonizacji.  Fakt,  że  ten  sam  elektrolit  w  różnych  rozpuszczalnikach  (przy 
równych  stężeniach)  dysocjuje  w  bardzo  różnym  stopniu,  zwrócił  już  dawno  uwagę 
badaczy  na  zależność  między  zdolnościami  do  jonizacji  a  właściwościami  fizycznymi 
rozpuszczalnika.  Wielokrotnie  próbowano  tu  znaleźć  związki  ilościowe:  zadowalające 
wyniki  dała  jednak  tylko  tzw.  reguła  Nernsta-Thomsona.  Mówi  ona,  że  dysocjacja 
danej  soli  jest  w  przybliżeniu  proporcjonalna  do  stałej  dielektrycznej  rozpuszczalnika. 
U  podstaw  tej  reguły  leży  fakt,  że  siły  przyciągania  pomiędzy  przeciwnie  naładowanymi 
jonami  są  według  prawa  Coulomba  (1,82)  odwrotnie  proporcjonalne  do  stałej  dielek¬ 
trycznej.  Również  prawdopodobieństwo  tego,  że  dwa  jony  połączą  się  tworząc  niezdyso- 
cjowaną  cząsteczkę,  jest  większe  dla  rozpuszczalników  o  mniejszej  stałej  dielektrycznej 
niż  dla  rozpuszczalników  o  większej  stałej  dielektrycznej.  Regułę  tę,  powstałą  na  gruncie 
teorii  ciągłości  dielektryków,  można  również  wyjaśnić  działaniem  sił  międzycząstecz- 
kowych,  uwzględniając  zależność  stałej  dielektrycznej  cieczy  od  pewnych  wielkości 
cząsteczkowych. 

Według  równania  (1,81)  stała  dielektryczna  zdefiniowana  jest  jako 

_  -^próżn. 

F0śr. 

Natężenie  pola  elektrycznego  w  próżni  Epróżn .  w  kondensatorze  płaskim  jest  określone 
według  równania  (1,70)  przez  gęstość  powierzchniową  r)  ładunku  umieszczonego  na 
płytkach  kondensatora.  Substancja  umieszczona  w  kondensatorze  ulegnie  w  polu  elek¬ 
trycznym  polaryzacji  i  dlatego  gęstość  ładunku  na  płytkach  zmniejszy  się  o  pewną  war- 
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tość  P.  Ale  w  takim  razie  natężenie  pola  elektrycznego  w  ośrodku  będzie  dane  według 
równania  (1,70)  zależnością 


Pośr.  =  4^1  -4  ttP  =  Eptói 


4  7lP 


(25) 


Wielkość  P  nazywać  będziemy  polaryzacją  dielektryczną.  Dzieląc  przez  Pośr  otrzy¬ 
mamy 


1  =  s 


\nP 

E 


lub 


P  =  E 
4-n 


(26) 


Czynnik  (e— 1)/4 n  nazywa  się  zwykle  podatnością  dielektryczną.  Jego  wartość  liczbowa 
równa  jest  indukowanemu  w  polu  jednostkowym  momentowi  elektrycznemu.  Dla 
czystej  substancji  P  składa  się  ona  z  dwóch  części: 

P  =  Pa+Pfl  (27) 

Polaryzacja  przesunięcia  Pa  stanowi  z  kolei  sumę  polaryzacji  elektronowej  i  pola¬ 
ryzacji  atomowej.  Polaryzacja  elektronowa  wynika  ze  zdolności  powłok  elektronowych 
cząsteczek  do  deformacji.  Przesuwają  się  one  w  polu  elektrycznym  w  kierunku  prze¬ 
ciwnym  niż  jądra.  Polaryzacja  atomowa,  dużo  mniejsza  od  elektronowej,  wywołana  jest 
zmianą  odległości  międzyatomowych  pod  wpływem  pola  elektrycznego.  Polaryzacja 
orientacji  PM  wynika  z  dążenia  trwałych  dipoli  do  ustawienia  się  wzdłuż  kierunku  linii 
sił  pola  elektrycznego.  Ruch  cieplny  cząsteczek  przeciwdziała  temu  procesowi,  w  prze¬ 
ciwieństwie  więc  do  Pa  ten  człon  wyrażenia  (27)  zależy  od  temperatury. 

Polaryzacja  przesunięcia  Pa,  proporcjonalna  jest  do  liczby  Nj  cząsteczek  w  jednostce 
objętości  i  do  średniego  natężenia  pola,  Eiy  które  działa  na  pojedynczą  cząsteczkę 

Pa  =  aNjEi  (28) 

Współczynnik  proporcjonalności  a  określa  średnią  polary zowalność  cząsteczki.  Natężenie 
pola  Ei  nie  jest  identyczne  z  zewnętrznym  (mierzalnym)  natężeniem  pola  E  z  równania 
(26),  lecz  składa  się  z  tego  natężenia  oraz  natężenia  dodatkowego,  które  zależy  od  śred¬ 
niego  udziału  otaczających  cząsteczek  i  które  nazywamy  „polem  wewnętrznym”. 

Załóżmy,  że  polaryzacja  orientacji,  P^,  jest  równa  średniej  wartości  Nj  wektorów 
dipolowych 

P,  =  NjJt  (29) 

Aby  obliczyć  Ji  postępuje  się  podobnie  jak  w  przypadku  obliczania  również  zależnego  od  tempera¬ 
tury  oddziaływania  jon-dipol  (por.  rozdz.  III,  p.  2),  ale  w  tym  przypadku  działa  jednorodne  pole  elektryczne 
Er,  które  będziemy  nazywać  polem  kierunkowym.  Podobnie  jak  Ei  jest  ono  różne  od  E.  Analogicznie 
jak  w  równaniu  (111,17)  otrzymuje  się  następujący  wzór  na  ułamek  cząsteczek,  których  moment  dipolowy 
tworzy  z  kierunkiem  pola  kąt  zawarty  w  przedziale  między  &  i  # + rf# : 


dNj 

- =  l/2sin#  exp 

Nj 


fiEr  cos# 
kT 


d& 


Składowa  momentu  dipolowego  w  kierunku  pola  wynosi 


(30) 


UEr  =  pcos 


(31> 


•ftl- 
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Wykorzystując  to  i  całkując  po  wszystkich  kątach  &  zawartych  między  0  i  n  otrzymuje  się  na  wartość  średnią 


wyrażenie : 


k  r  ą  .  [  ^rcos#  I 

J  fi cos&dNj  J  A*cos#sin#exp^ - — - J 

C  C  •  a  f*Er  cos  &  1 

dNj  sm  &  exp  -  dft 

o  i  hT  I 


Podstawiając 


otrzymuje  się: 


=  a ,  cos  &  =  x;  dx  —  —  sin^d^ 


fi  J  eaxxdx 

—i 

+  i 

J  eaxdx 


[ea+e~a  1 1 


Rozwijając  tzw.  funkcję  Langevina,  L(ćz),  w  szereg 

11  2 

L(a)  =  — a - a3+  - - -o5  —  ... 

3  45  945 

i  pomijając  dla  małych  wartości  a,  tj.  dla  fiEr  &T,  wszystkie  człony  oprócz  pierwszego1),  uzyskuje  się 
równanie 

-  ^Er  nA\ 

fi  — -  (34) 

3  kT 

Podstawiając  równania  (28),  (29)  i  (34)  do  równania  (27),  otrzymujemy 


(35) 

Pierwsze  obliczenia  wartości  pola  wewnętrznego  Et  wykonał  Lorentz2)  ograniczając 
się  do  przypadku  cząsteczek  niepolarnych,  bezładnie  rozmieszczonych.  Można  było 
wówczas  założyć,  że  udziały  w  Et  cząsteczek  otaczających  ustalony  punkt  A  dielektryka 

wzajemnie  się  znoszą,  tak  że  Et  składa  się  z  pola  zewnętrznego  E  i  udziału  Eu  —  -j-P 

pochodzącego  od  ładunków,  które  są  indukowane  przez  pole  E  na  powierzchni  kuli 
o  środku  A  (por.  rys.  34).  Gęstość  r\'  tego  indukowanego  ładunku  dana  jest  wyrażeniem: 

rf  =  Pcos#  (36) 

Ponieważ  udziały  ładunku  powierzchniowego  w  Ek  na  części  kuli  ograniczonej  #  i  #4 -dft 
kompensują  się  wskutek  symetrii  z  wyjątkiem  kierunku  E,  to  na  ten  udział  otrzymuje 
się  według  równania  (1,41) 

-\-cos#  (37) 

9  Na  przykład  dla  a  =  0,2  odchylenie  —  od  L(a)  wynosi  tylko  0,3%. 

2)  H.  A.  Lorentz,  Elektronentheorie,  Leipzig  1909. 
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Pole  pasa  powierzchni  kuli  o  szerokości  odpowiadającej  kątowi  d §  równe  jest  2j?r2sin#(P); 
całkując  więc  po  $  otrzymuje  się  na  Ek  wyrażenie 


Ek  —  j  =  2nP  J  cos2#sin#d$  =  4^-P 

o  o 


(38) 


+  +  +  +++  +  +  ++  +  +  T? 
i — — - 


@‘ 


+  +  +  4- 


Rys.  34.  Rysunek  pomocniczy  do  wyprowadzenia  „pola  wewnętrznego”  polaryzacji  dielektrycznej 


Wykorzystując  to  otrzymuje  się  za  pomocą  równania  (26)  na  natężenie  pola  wewnętrznego 
według  Lorentza 


Et  =  E  + 


4^  P 
3 


(39) 


Podstawiając  tę  wartość  do  równania  (35)  otrzymujemy  dla  cząsteczek  niepolarnych 
(p  —  0)  równanie  Clausiusa-Mossottiego 


e  — 1  ,t 

-^+2  -  Tł,'“ 


(40) 


Przekształcając  równanie  (40)  tak,  aby  odnosiło  się  ono  nie  do  1  cm3,  lecz  do  1  mola 
substancji,  tzn.  mnożąc  je  przez  objętość  molową  V,  otrzymujemy: 


£—1 

£+2 


V  =  =  [P] 


(41) 


gdzie  [P]  nazywamy  polaryzacją  molową.  Jej  jednostką  jest  cm3,  dla  gazów  nie  zależy 
ona  od  temperatury  i  ciśnienia.  Dla  mieszanin  reguła  mieszania  daje 

k 

=  (42) 
i 

Dla  gazów  pod  wysokim  ciśnieniem  i  dla  cieczy  często  występują  odchylenia  od  rów¬ 
nania  (41)  lub  (42).  Można  je  wyjaśnić  biorąc  pod  uwagę  fakt,  że  obliczone  przez  Lo¬ 
rentza  pole  wewnętrzne  Ei  jest  pewną  wartością  średnią.  Jego  prawdziwa  wartość 
w  miejscu  cząsteczki  zależy  jeszcze  od  właściwości  tej  cząsteczki1*. 

Wyrażenie  na  polaryzację  cząsteczek  polarnych  otrzymał  jako  pierwszy  Debye2*, 
podstawiając  do  równania  (35)  zarówno  wewnętrzne  pole  Et,  jak  i  pole  kierunkowe  Er 
wyrażone  przez  wzór  Lorentza  (39). 

Por.  C.  J.  R.  B  o  1 1  c  h  e  r,  Physica  9,  945  (1942), 

2)  P.  Debye,  Physik  Z.  13,  97  (1912). 
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Otrzymał  on  wtedy 


s  —  1 
£+2 


Ą-n 


NĄa 


(43) 


Równanie  to  sprawdza  się  dla  gazów  pod  średnimi  ciśnieniami  i  służy,  przeliczone  na 
1  mol  podobnie  jak  równanie  (41),  do  określenia  zarówno  a  jak  i  (jl.  Wyznacza  się  wów¬ 
czas  £  i  V  dla  różnych  temperatur.  Równanie  stosuje  się  również  do  wyznaczania  momen¬ 
tów  dipolowych  substancji  rozpuszczonych  w  rozpuszczalnikach  niepolarnych,  przy 
czym  wyniki  pomiarów  ekstrapoluje  się  do  rozcieńczenia  nieskończenie  wielkiego1^  by 
wyeliminować  wpływ  ewentualnej  asocjacji  dipolowej. 

Dla  cieczy  polarnych  jak  również  dla  polarnych  gazów  pod  wyższymi  ciśnieniami 
równanie  (43)  traci  ważność,  co  według  Onsagera2)  spowodowane  jest  tym,  że  pole  Et 
wykazuje  w  takich  przypadkach  duże  odchylenie  od  Er.  Różnicę  między  nimi 

1  Ei—Er  =  R  (44) 

nazywamy  „polem  reakcji”. 


Dzieje  się  tak  dlatego,  że  każdy  dipol  polaryzuje  cząsteczki  swego  otoczenia,  których  rozkład  ładunku 
zmieniony  wskutek  tej  polaryzacji,  wywołuje  w  miejscu  dipola  pewne  pole.  To  pole  R  ma  na  mocy  symetrii 
taki  sam  kierunek  jak  indukujący  dipol  i  dlatego  wnosi  swój  udział  tylko  do  Ej,  a  nie  do  pola  kierunko¬ 
wego  Er.  R  można  obliczyć  za  pomocą  modelu,  według  którego  dipol  traktuje  się  jako  punkt  w  środku 
pustej  kuli  o  promieniu  cząsteczki,  otoczonej  przez  ciągły  dielektryk.  Wartość  natężenia  pola  kierunkowego 
otrzymuje  się  drogą  następującego  rozumowania.  Załóżmy,  że  trwały  moment  dipolowy  pewnej  cząsteczki 
znikł,  w  ten  sposób  jednak,  że  nie  zmieniła  się  przy  tym  polaryzowalność  cząsteczki.  Niech  nowo  powstałe 
rozmieszczenie  ładunku  otoczenia  cząsteczki  będzie  ustalone.  Jeśli  oddali  się  teraz  cząsteczkę  centralną, 
to  Er  będzie  równe  średniej  wartości  pola  wewnętrznego  panującego  w  kulistej  przestrzeni  pustej,  ponieważ 
udział  R  w  Et  został  wyeliminowany  przez  zniknięcie  dipola. 

Podstawiając  do  równania  (35)  obliczone  wyrażenia  na  Et  i  Er,  otrzymuje  się  dla 
czystej  cieczy  dipolowej 


4 tiN  fi2  (£  —  ni)  (2fi + ni) 

3  3  kT~  e(ni+  2f 


(Onsager) 


(45) 


Symbol  oznacza  współczynnik  załamania  światła  ekstrapolowany  do  nieskończe¬ 
nie  wielkiej  długości  fali3);  jego  kwadrat,  według  relacji  Maxwella 


nt,  =  £c 


(46) 


Różne  metody  ekstrapolacji  omówiono  w  pracach:  G.  Hedestrand,  Z.  physik.  Chem.  (B) 
2,  428  (1929) ;  P.  Cohen  Henriąuez,  Thesis,  Delft  1935 ;  E.  A.  Guggenheim,  Trans. 
Faraday  Soc.  45,  714  (1949);  47,  573  (1951).  Porównanie  tych  metod  podaje  C.  J.  F.  Bóttcher, 
Electric  Polarization,  Amsterdam  1952,  str.  300. 

2)  L.  Onsager,  J.  Am.  Chem.  Soc.  58,  1486  (1936). 

3)  Wartość  w oo  trudno  jest  wyznaczyć  doświadczalnie,  ponieważ  najczęściej  nie  ma  pomiarów  n  w  pod¬ 
czerwieni  i  ekstrapolacja  jest  niedokładna.  Zamiast  tego  wykorzystuje  się  z  reguły  njj  [por.  C.  J.  F.  B  ot- 
te  h  e  r,  Rec.  trav.  chim.  62,  119  (1943)],  przez  co  nawet  wprowadzone  przy  wyprowadzeniu  równania 
(45)  przybliżenia  są  częściowo  kompensowane. 
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równy  jest  statycznej  stałej  dielektrycznej,  jaką  miałaby  substancja,  gdyby  można  było 
wyeliminować  wpływ  momentu  dipolowego  na  e.  Współczynnik  nx  jest  związany  z  cał¬ 
kowitą  polaryzowalnością  a  substancji  równaniem  Lorentza- Lorenza: 


nl- 1 

'fila  +2 


(47) 


Eliminując  a  z  równań  (47)  i  (43)  otrzymuje  się  następującą  postać  równania  Debye’a: 


4nNj 


(s—ni)  3 


3  3  kT  (e+2)(»*+2) 

Równanie  (45)  różni  się  od  równania  (48)  czynnikiem 


(Debye) 

2  £+7^0  £+2 


(48) 


2+nl  3fi  ’  któreg°  wartość 

dla  małych  s  niewiele  odbiega  od  jedności.  Dlatego  małe  momenty  dipolowe  można 
z  dobrym  przybliżeniem  obliczyć  z  pomiarów  dla  czystych  cieczy  dipolowych  wykorzy¬ 
stując  równanie  (48),  podczas  gdy  przy  większych  momentach  równanie  (48)  daje  w  prze¬ 
ciwieństwie  do  równania  (45)  całkowicie  fałszywe  wartości  fj, .  Dla  pobieżnego  porównania 
poprawności  obu  wzorów  przyjmijmy  w  pierwszym  przybliżeniu  polaryzację  przesu¬ 
nięcia  za  stałą  i  podstawmy  =  2,  co  w  przybliżeniu  stosuje  się  do  większości  cieczy ; 
wówczas  z  równania  (45)  otrzymujemy 

4  nNj 


a  z  równania  (48) 

4  nNj 


3  kT 


3  kT 

~  4 


=  ł(1^7-|)sl(0nsaSer) 

r-  ■•■)  s  J^-7)  (Debye) 


1—4/fi 


(49) 


(50) 


Pomiary  wykazały,  że  istotnie  dla  większości  cieczy  polarnych1 }  istnieje  liniowa  zależność 
między  polaryzacją  P  a  stałą  dielektryczną  e,  jak  to  wynika  z  równania  (49).  Istnieje 
jednak  grupa  dielektryków,  które  tym  różnią  się  od  wyżej  wspomnianych,  że  mają  stałe 
dielektryczne  znacznie  większe  od  wynikających  z  równania  (49).  Do  dielektryków  tych 
należą  obok  wody  przede  wszystkim  H2S04,  alkohole,  kwasy  organiczne,  cyjanowodór, 
amoniak  i  fluorowodór,  tj.  ciecze,  które  zwykle  uważa  się  za  zasocjowane  i  zdolne  do 
tworzenia  wiązań  wodorowych.  Niezwykła  wielkość  stałej  dielektrycznej  jest  również 
wynikiem  działania  specyficznych  sił  między  cząsteczkowych2*. 

Kirkwood3)  próbował  rozszerzyć  teorię  dielektryków  Onsagera,  tak  by  można  było  zastosować  ją 
do  cieczy  zasocjowanych.  Uznał  on  przyjęcie  ciągłości  (w  sensie  ciągłości  ośrodka)  stałej  dielektrycznej 
w  otoczeniu  pewnej  cząsteczki  centralnej  w  odległości  wielu  promieni  cząsteczkowych  za  uzasadnione; 
w  bezpośrednim  otoczeniu  cząsteczki  musi  jednak  być  uwzględniona  struktura  cieczy.  Polaryzacja  według 
obliczeń  Kirkwooda  wyraża  się  wzorem 


(8-1)  (28  +  1) 
9s 


4tc 

=  —  nj«+ 


4n  n'1 

—Nj— 

3  1  2  kT 


8 


(51) 


1J  Por.  I.  W  y  m  a  n,  J.  Am.  Chem.  Soc.  58,  1482  (1936). 

2)  Zestawienie  wartości  stałych  dielektrycznych  czystych  cieczy  według  danych  Nat.  Bur.  Standard 
z  1951  podano  w  tabl.  IV  dodatku. 

3)  I.  G.  Kirkwood,  J  Chem.  Phys.  7,  911  (1939);  Trans.  Faraday  Soc.  42A,  7  (1946). 
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gdzie  g  zależy  od  struktury  cieczy  i  określone  jest  wyrażeniem: 

g  =  1  +  0  cos  ^  (52) 

We  wzorze  tym  z  oznacza  liczbę  najbliższych  sąsiadów,  a  cos jest  średnią  wartością  cosinusa  kąta  między 
kierunkami  sąsiednich  dipoli.  Dla  wody  w  temperaturze  pokojowej  uzyskuje  się  g  K  2,5.  Wartość  /V  nie 
jest  identyczna  z  momentem  dipolowym  izolowanej  cząsteczki,  ponieważ  ten  ostatni  jest  zmieniony  wskutek 
działania  cząsteczek  sąsiednich.  Dla  cząsteczek  kulistych 


fj,'  = 


n2x  +  2 

— - — fi 


(53) 


Za  pomocą  równania  (51)  można  obliczyć  wartości  stałych  dielektrycznych  wody  i  alkoholi  z  dokładnością 
do  ok.  10%X). 

Szczególnie  interesujące  dla  teorii  roztworów  elektrolitów  jest  zagadnienie  wpływu 
jonów  na  stalą  dielektryczną  wody.  Jeszcze  do  niedawna  tego  rodzaju  pomiary  w  zwyk¬ 
łym  obszarze  częstotliwości  ok.  106  Hz2)  były  utrudnione  i  niedokładne  z  powodu  prze¬ 
wodnictwa  roztworów.  Obecnie  stałe  dielektryczne  stężonych  roztworów  soli  można 
również  wyznaczyć  w  obszarze  mikrofalowym  (od  108  do  1011  Hz)  z  dokładnością  do 
kilku  procent. 

W  tym  obszarze  częstotliwości  występują  straty  energii  na  absorpcję.  Są  one  wywołane  skończonym 
czasem  ustawiania  się  dipola.  Podobnie  jak  w  obszarze  optycznym  obszar  dyspersji  opisuje  się  za  pomocą 
zespolonego  współczynnika  załamania,  który  równocześnie  uwzględnia  absorpcję  promieniowania,  tak 
i  tutaj  wprowadza  się  w  obszarze  dyspersji  stałej  dielektrycznej  zespoloną  stałą  dielektryczną  e*.  W  naj¬ 
prostszym  przypadku,  gdy  istnieje  tylko  jeden  rodzaj  zdolnych  do  orientacji  dipoli,  e*  dane  jest  równaniem 


e* 


=  soo  + 


g-gpo 
1  +  i2nvr 


(54) 


gdzie  Soo  określone  jest  równaniem  (46)  i  odpowiada  polaryzacji  przesunięcia,  e  jest  stałą  dielektryczną 
mierzoną  w  statycznym  polu  elektrycznym,  v  jest  częstotliwością  pola,  a  r  tzw.  czasem  relaksacji  dipoli. 
Czas  relaksacji  definiuje  się  jako  czas,  w  którym  polaryzacja  orientacji  zmniejsza  się  e-krotnie,  gdy  wyłączy 
się  nagle  pole  statyczne.  Pisząc  równanie  (54)  w  postaci 


g*  =  £oo  + 


1  -\-4n2v2  t2 

i  rozdzielając  na  część  rzeczywistą  i  urojoną  otrzymujemy 

p. — 

s'  —  sco  4- 


{\  —  i2rcvr)  =  e'  —  ie' 


s"  =  (S-Soo) 


l-j-4Jt2v2r2 

2 


(55) 


(56) 


(57) 


1+Ąn2v2r2 

Zależność  e'  od  log 2 jw  jest  krzywą  dyspersji,  zależność  zaś  s"  od  logŻTtr  jest  krzywą  absorpcji  stałej  dielek¬ 
trycznej.  Obie  krzywe  podano  na  rys.  35  dla  wartości  e  =  10,  =  2  oraz  r  =  10~10  s.  Dla  maksimum 

absorpcji  zachodzi  ds"/d(2nv)  =  0,  co  daje 

1 

27W'max  :  (58) 


1}  Por.  F.  E.  Harris,  B.  J.  A  1  d  e  r,  J.  Chem.  Phys.  21,  1031  (1953);  F.  E.  Harris,  ibid. 
23,  1663  (1955). 

2)  Przy  tych  częstotliwościach  dipole  osiągają  swoje  położenie  równowagi,  dopóki  pole  nie  zmieni  się 
znacznie.  Mierzy  się  tę  samą  wartość  stałej  dielektrycznej  w  polu  statycznym.  Obszar  dyspersji,  w  którym 
s  zależy  od  v,  zawarty  jest  w  zależności  od  badanej  substancji  między  108  a  1011  Hz. 
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Odpowiednie  wartości  s'  i  e"  otrzymuje  się  podstawiając  2nvx  =  1  do  równań  (56)  i  (57): 


8  9  10  11  12log2,7Tv 


8  9  10  11  12Log2nv 

2jTVm=± 


Rys.  35.  e'  i  e"  jako  funkcje  częstotliwości  dla  s  —  10,  £«>  =  2  i  r  =  10~10  s 

Na  rys.  36  przedstawiono  statyczną  stałą  dielektryczną  e,  otrzymaną  z  pomiarów^ 
e'  i  s"  przy  trzech  różnych  częstotliwościach  w  obszarze  dyspersji  dla  roztworów  NaCl 
w  temperaturze  21  °C  jako  funkcję  stężenia  molowego.  Wartość  e  zmienia  się  liniowo 


Rys.  36.  Statyczna  stała  dielektryczna  roztworów  NaCl  w  zależności  od  stężenia  w  temp.  21  °C 

ze  stężeniem  c,  aż  do  ok.  c  —  2  mol/l.  Dotyczy  to  również  wielu  innych  roztworów 
soli  i  jest  szczególnie  ważne,  jeżeli  weźmie  się  pod  uwagę  siły  międzyjonowe  (por. 
rozdz.  VI,  p.  4).  Również  czas  relaksacji  zmniejsza  się  w  przybliżeniu  liniowo  w  zależ- 

J.  B.  Hasted,  D.  M.  R  i  t  s  o  n,  C.  H.  C  o  1 1  i  e,  J.  Chem.  Phys.  16, 1  (1948);  G.  H.  Hag- 
gis,  J.  B.  Hastę  d,  C.  H.  C  o  1 1  i  e,  ibid.  20,  1452  (1952). 
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ności  od  c,  co  można  przypisać  zaburzeniu  przez  jony  struktury  wody  i  co  ułatwia  usta¬ 
wienie  dipola.  Zależność  liniową  stałej  dielektrycznej  od  c  można  przedstawić  w  postaci 

e  =  £h2oT2<3c  (61) 

2(3  ma  dla  kilku  badanych  elektrolitów  wartości  podane  w  tabl.  21.  2  <3  jest  w  przybliżeniu 
addytywne  dla  poszczególnych  jonów,  tak  że  2<5  =  <3j+  <52  dla  elektrolitów  binarnych, 
2Ó  =  <31+2<32  dla  elektrolitów  typu  1:2  itd. 

Przyczynę  tego  silnego  obniżania  stałej  dielektrycznej  wody  upatruje  się  w  tym, 
że  liczba  stopni  swobody  rotacji  cząsteczek  w  otoczeniu  jonów  zmniejsza  się,  mogą  więc 
już  one  ustawić  się  w  zewnętrznym  polu.  Wskutek  silnych  natężeń  pól  w  pobliżu  jonów 
(. E  —  ze0jsr2  jest  dla  wody  a  s  80  rzędu  106  V/ cm)  w  pierwszej  warstwie  hydrata- 
cyjnej  zachodzi  prawdopodobnie  nasycenie  dielektryczne,  tj.  funkcja  Langevina  w  rów¬ 
naniu  (33)  zbliża  się  do  wartości  1,  tak  że  Ji  staje  się  równe  pi.  Wynika  to  z  faktu,  że  czą¬ 
steczki  nie  mogą  być  bardziej  zorientowane  przez  zewnętrzne  pole  elektryczne  i  stała 
dielektryczna  maleje  ze  wzrostem  c.  Na  tej  podstawie  można  obliczyć1*  obserwowany 
ubytek  makroskopowej  stałej  dielektrycznej  przyjmując  całkowite  nasycenie  dielektrycz¬ 
ne  w  pierwszej  warstwie  hydratacyjnej  odpowiadające  wartości  stałej  dielektrycznej 
ok.  5,  która  jest  dana  osobno  przez  polaryzację  przesunięcia,  oraz  przyjmując  poza  tą 
warstwą  szybkie  narastanie  wartości  s  na  przestrzeni  2  A  aż  do  wartości  normalnej  80. 
Ponieważ  istnienie  pierwszej  warstwy  hydratacyjnej,  jak  również  rozluźniające  strukturę 
działanie  jonów  są  uwarunkowane  w  zasadzie  przez  promienie  jonowe  i  ładunek  (por. 
rozdz.  IV,  p.  1),  to  kolejność  podanych  w  tabl.  21  efektów  działania  soli  na  stałą  dielek¬ 
tryczną  jest  jakościowo  zrozumiała. 


Tablica  21 

Zmniejszenie  stałej  dielektrycznej  wody  na  mol  dodanego  elektrolitu 

w  temp.  2S°C 


Elektrolit 

2<5±2 

Elektrolit 

2<5±2 

HC1 

-20 

NaJ 

-15 

LiCl 

-14 

KJ 

-16 

NaCl 

-11 

MgCl2 

-30 

KC1 

-10 

BaCl2 

-28 

Rb  Cl 

-10 

LaCl3 

-44 

NaF 

-12 

NaOH 

-21 

KF 

-13 

Na2S04 

-22 

Ten  obraz  „makroskopowej  stałej  dielektrycznej”  w  bezpośrednim  otoczeniu  jo¬ 
nów,  zgodny  zresztą  ze  wspomnianą  teorią  dielektryków  Kirkwooda,  wskazuje 
na  małe  prawdopodobieństwo  „równoległości”  zmian  stałej  dielektrycznej  i  stopnia 
dysocjacji  również  w  przypadku,  gdy  solwatacja  istotnie  polega  głównie  na  działaniu 


J>  D.  M.  Ritson,  J.  B.  H  a  s  t  e  d,  J.  Chem.  Phys,  16,  11  (1948). 
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sił  multipolowych  i  indukcyjnych.  Ponieważ  siły  oddziaływania  między  jonami  i  czą¬ 
steczkami  rozpuszczalnika,  jak  wspomniano,  nigdy  nie  są  wyłącznie  natury  elektrosta¬ 
tycznej,  nie  można  oczekiwać  zbyt  szerokiej  stosowalności  reguły  Nernsta-Thomsona, 
co  zresztą  potwierdza  doświadczenie. 
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MOCNE  I  SŁABE  ELEKTROLITY 


1.  TEORIA  ARRHENIUSA 

W  1883  r.  Arrh.eni.iis  sformułował  teorię,  według  której  substancje  przewodzące, 
a  więc  mocne  kwasy  i  zasady,  rozpadają  się  w  roztworach  wodnych  w  znacznym  stopniu 
na  jony.  Teoria  ta  zyskała  powszechne  uznanie  mimo  wysuwanych  początkowo  prze¬ 
ciwko  niej  zarzutów.  Jak  wiadomo,  roztwory  elektrolitów  nie  stosowały  się  do  teorii 
roztworów  rozcieńczonych  van’t  Hoffa.  Zgodnie  z  tą  teorią,  pewne  właściwości  roz¬ 
cieńczonych  roztworów  doskonałych,  a  mianowicie  obniżenie  prężności  pary,  ciśnienie 
osmotyczne,  podwyższenie  temperatury  wrzenia  i  obniżenie  temperatury  krzepnięcia, 
są  proporcjonalne  do  ułamka  molowego  substancji  rozpuszczonej  [por.  równania 
(11,166),  (11,170),  (11,174)  i  (11,178)].  Właściwości  te  zależą  jedynie  od  stężenia, 
nie  zaś  od  rodzaju  rozpuszczonych  cząsteczek.  W  przypadku  jednak  rozcieńczonych, 
dobrze  przewodzących  roztworów  elektrolitów  występują  znaczne  odchylenia  od  tych 
równań.  Na  przykład  ciśnienie  osmotyczne  elektrolitu  binarnego,  tzn.  dysocjującego 
na  dwa  jony,  np.  NaCl,  obliczone  z  obniżenia  temperatury  krzepnięcia  lub  podwyższenia 
temperatury  wrzenia,  jest  prawie  dwukrotnie  wyższe  od  obliczonego  na  podstawie 
ciężaru  cząsteczkowego.  Dla  elektrolitu  dysocjującego  na  3  jony,  np.  CaCl2  lub  Na2S04, 
ciśnienie  osmotyczne  jest  prawie  trzykrotnie  wyższe  od  wartości  teoretycznej.  Podobnie 
jest  w  przypadku  elektrolitów  dysocjujących  na  większą  liczbę  jonów.  Van’t  Hoff 
uwzględnił  ten  fakt  doświadczalny  wprowadzając  do  równania  stanu  gazu  doskonałego 
empirycznyTwspółczynnik  i.  Roztwory  elektrolitów  stosowały  się  do  zmodyfikowanego 
w  ten  sposób  równania  stanu  gazu  doskonałego.  Teoria  Arrheniusa  pozwalała  na  proste 
i  przekonywające  wytłumaczenie  tego  faktu.  Przypuśćmy,  że  rozpuszczamy  n2  moli 
NaCl  w  nx  moli  H20.  Jeżeli  dysocjacja  jest  całkowita,  to  otrzymujemy  n2  moli  jonu 
Na+  i  n2  moli  jonu  Cl-,  czyli  w  sumie  2 n2  moli  cząstek  rozpuszczonych.  W  związku 
z  tym  ułamek  molowy  substancji  rozpuszczonej  wyniesie  x2  =  2n2l(n1-{-2n2).  Gdyby 
dysocjacja  nie  zachodziła,  ułamek  molowy  substancji  rozpuszczonej  x  wyniósłby 
n2l(n1-\-n2).  W  roztworach  bardzo  rozcieńczonych  n1  —  n2,  a  więc  x2  —  2x2. 

jjArrhenius  wprowadził  pojęcie  stopnia  dysocjacji  a,  zdefiniowanego  jako  ułamek 
cząsteczek,  które  rozpadły  się  na  jony.  Stanowi  on  ilościową  miarę  dysocjacji  elektroli¬ 
tów.  Wartość  a  jest  zawarta  w  granicach  od  zera  do  jedności.  Jeżeli  elektrolit  rozpada 
się  na  v  jonów  (v  =  2  dla  elektrolitów  binarnych,  v  =  3  dla  elektrolitów  rozpadających 


1.  Teoria  Arrheniusa 


183 


się  na  3  jony  itd.),  a  jego  stopień  dysocjacji  wynosi  cc,  to  współczynnik  vanJt  Hoffa  i 
równy  jest  stosunkowi  ułamka  molowego  substancji  rozpuszczonej  obliczonego 
z  uwzględnieniem  dysocjacji  do  ułamka  molowego  obliczonego  tylko  na  podstawie 
ciężarów  cząsteczkowych.  Ponieważ  z  n2  moli  rozpuszczonego  elektrolitu  powstaje 
vcm2  moli  jonów,  a  pozostaje  (1  —  cc)n2  moli  cząsteczek  niezdysocjowanych,  więc  (dla 
nxpn2): 


raw2  +  (l—  oc)n2 
n2 


1  +(v—l)a 


(1) 


Dla  roztworów  dostatecznie  rozcieńczonych  wartość  i  jest  więc  po  prostu  równa  stosun¬ 
kowi  liczby  cząsteczek  rozpuszczonych  obecnych  w  rzeczywistości  w  roztworze  do 
liczby  cząsteczek,  która  znajdowałaby  się  w  roztworze,  gdyby  nie  zachodziła  dysocjacja. 

Do  określenia  stopnia  dysocjacji  cc  może  również  służyć  pomiar  obniżenia  tempera¬ 
tury  krzepnięcia  lub  podwyższenia  temperatury  wrzenia  roztworu.  Jeżeli  np.  obliczone 
obniżenie  temperatury  krzepnięcia  wynosi  zgodnie  z  równaniem  (11,174)  ZlTobl.  = 
=  const^2>  «  zmierzone  A  Tzmierz-  —  const^2,  to 


=  •'=  1  +(»-l)«;  dla  r  =  2  «  =  -1  (2) 

Wyznaczając  stopień  dysocjacji  na  podstawie  pomiarów  ciśnienia  osmotycznego,  obniże¬ 
nia  temperatury  krzepnięcia  i  podwyższenia  temperatury  wrzenia  roztworu  przyjmuje 
sią,  że  roztwory  elektrolitów  zachowują  się  jak  roztwory  doskonale.  Wskutek  oddziaływań 
miądzy jonowych  roztwory  elektrolitów  nie  są  jednak  w  żadnym  przypadku  roztworami 
doskonałymi.  Oddziaływania  międzyjonowe  mają  charakter  kulombowski.  Dlatego  też 
równania  ( 1 )  i  (2)  wymagają  wprowadzenia  pewnych  poprawek  {por.  rozdz.  V,  p.  3). 

Inna  najczęściej  stosowana  metoda  wyznaczania  a  oparta  jest  na  pomiarach  prze¬ 
wodnictwa .  Przewodnictwo  równoważnikowe  elektrolitu  „prostego”,  tj.  elektrolitu 
rozpadającego  się  na  dwa  tylko  rodzaje  jonów,  zdefiniowane  jest  równaniem:  Ac  — 
=  a(/++L).  Wartość  stopnia  dysocjacji  a  zbliża  się  do  jedności  wraz^z  malejącym 
stężeniem  elektrolitu,  tzn.  Ac  osiąga  dla  stężenia  nieskończenie  ;małego  maksymalną 
wartość  graniczną 

zlo  =  4+ +4-  (3) 

Stosunek  zmierzonego  przewodnictwa  równoważnikowego  do  przewodnictwa  równo¬ 
ważnikowego  ekstrapolowanego  do  stężenia  nieskończenie  małego  wynosi  więc: 


A 

Aq 


=  a 


l++L 
ło+ + 4_ 


Arrhenius  przyjął,  iż  ruchliwości  jonów  nie  zależą  od  stężenia.  A  więc  równanie  (4) 
upraszcza  się  do : 


A 

Aq 


—  CL 


(5) 


Gdyby  więc  udało  się  wyznaczyć  A0  przez  ekstrapolację  pomiarów  w  roztworach  roz¬ 
cieńczonych,  równanie  (5)  umożliwiłoby  również  obliczenie  stopnia  dysocjacji.  W  rzeczy- 
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wistości  jednak  prędkość  ruchu  jonów,  a  więc  i  ich  ruchliwość  nigdy  nie  są  niezależne 
od  stężenia.  Wynika  to  między  innymi  z  zależności  liczb  przenoszenia,  zdefiniowanych 
za  pomocą  równania  (1,103),  od  stężenia,  związanej,  podobnie  jak  w  przypadku  ciśnie¬ 
nia  osmotycznego,  z  oddziaływaniami  międzyjonowymi.  Dlatego  też  wprowadzone 
przez  Arrheniusa  uproszczenie  równania  (4)  jest  niedopuszczalne.  Prawdziwy  stopień 
•dysocjacji  nie  może  więc  być  wyznaczony  ani  z  równania  (2),  ani  z  równania  (5).  Świadczy 
-o  tym  najlepiej  porównanie  wartości  a  otrzymanych  z  pomiarów  temperatury  krzepnięcia 
oraz  przewodnictwa  w  tym  samym  roztworze  i  w  tych  samych  warunkach  (tabl.  22). 
Brak  zgodności  uzyskanych  wartości  wykazuje  w  sposób  oczywisty,  że  a  jest  nie  tylko 
stopniem  dysocjacji.  W  przypadku  soli  rozpadających  się  na  3  jony  niezgodność  ta 
występuje  jeszcze  bardziej  jaskrawo.  Współczynnik  i  oraz  wielkość  AcjA0  mają  więc 
charakter  złożony.  Mimo  tego  pomiary  stopnia  dysocjacji  wykonane  dla  wielkiej  liczby 
elektrolitów  w  roztworach  wodnych  umożliwiły  wyróżnienie  dwóch  dużych  grup  elektro¬ 
litów: 

a)  Elektrolity  słabe.  Stopień  dysocjacji  elektrolitu  słabego  zależy  w  znacznym  stop¬ 
niu  od  stężenia.  W  roztworach  stężonych  osiąga  on  wartość  graniczną  zero. 

b)  Elektrolity  mocne.  Stopień  dysocjacji  elektrolitu  mocnego  prawie  nie  zależy  od 
stężenia.  Przyjmuje  on  zawsze  wartość  bliską  granicznej  wartości  /. 

Tablica  22 


„Stopień  dysocjacji”  KC1  w  roztworach  wodnych  wyznaczony  na 
podstawie  pomiarów  obniżenia  temperatury  krzepnięcia  oraz  pomia¬ 
rów  przewodnictwa  w  temp.  0°C 


c[mol/l]  •  103 

(A  T) zmierz.  . 

a  - - 1 

(AT)  ów. 

a- A 

A° 

2 

0,973 

0,978 

3 

0,967 

0,972 

4 

0,962 

0,967 

5 

0,956 

0,962 

8 

0,941 

0,953 

Do  pierwszej  grupy  elektrolitów  należy  większość  kwasów  organicznych  i  zasad, 
jak  również  pewna  liczba  soli  metali  ciężkich.  Natomiast  do  drugiej  grupy  zalicza  się 
najbardziej  typowych  przedstawicieli  klasy  elektrolitów,  a  więc  mocne  kwasy  i  zasady 
oraz  prawie  wszystkie  sole.  Podział  ten  dotyczy  przede  wszystkim  wodnych  roztworów 
elektrolitów,  ponieważ  „moc”  elektrolitu  zależy  także  od  rodzaju  rozpuszczalnika. 
Wskazuje  na  to  porównanie  właściwości  jonizujących  różnych  cieczy.  Do  elektrolitów 
słabych  należą  przede  wszystkim  tzw.  elektrolity  potencjalne  (por.  rozdz.  IV,  p.  1). 
Ich  „dysocjacja”  na  jony  zachodzi  na  skutek  reakcji  chemicznej  z  cząsteczkami  roz¬ 
puszczalnika.  Będzie  o  tym  jeszcze  mowa  w  rozdz.  IX. 

Podział  elektrolitów  na  mocne  i  słabe  można  rozszerzyć  również  na  sole  stopione.  W  tym  przypadku 
■decydującą  rolę  odgrywa  rodzaj  wiązania  chemicznego  w  soli.  Jeżeli  cząsteczka  składa  się  z  jonów  i  udział 
wiązania  jonowego  jest  duży,  to  rozpada  się  ona  w  znacznym  stopniu  na  jony.  Świadczy  o  tym  duże  prze- 
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wodnictwo  elektryczne  soli  stopionej.  Jeżeli  jednak  udział  wiązania  kowalencyjnego  w  cząsteczce  jest  duży, 
to  jej  rozpad  na  jony,  a  więc  i  przewodnictwo  w  stanie  stopionym  jest  małe.  Również  w  tym  przypadku 
liczba  koordynacyjna  służy  jako  kryterium  rodzaju  wiązania  w  cząsteczce.  Gdy  pojedyncza  cząsteczka 
jest  koordynacyjnie  nasycona  i  w  stanie  stałym  wchodzi  w  skład  kryształu  molekularnego,  wówczas  udział 
wiązania  kowalencyjnego  jest  zwykle  duży.  W  tym  przypadku  obserwujemy  jedynie  niewielką  dysocjację 
cząsteczki  na  jony.  Poza  tym,  jak  wynika  z  danych  zamieszczonych  w  tabl.  23,  chlorki  metali  znajdujących 
się  na  niższym  stopniu  utlenienia  przeważnie  przewodzą  prąd  elektryczny  lepiej  niż  chlorki  tych  metali 
znajdujących  się  na  wyższym  stopniu  utlenienia. 


Tablica  23 

Przewodnictwo  równoważnikowe  chlorków  metali  na  różnych  stopniach  wartościowości  w  temperaturze 

topnienia 


Sól 

HgCl 

HgCl2 

T1C1 

T1CL 

SnCl2 

SnCl4 

PbCl2 

PbCl4 

Ac 

40 

0,0025 

46,5 

0,0025 

21,9 

0 

40,7 

2  •  10-3 

Do  określania  przewodnictwa  równoważnikowego  służy  wzór  Ac  —  xVmoilne,  analogicznie  do  rów¬ 
nania  (1,91). 

Halogenki  nieorganiczne  rozpadają  się  na  dwie  grupy.  Halogenki  należące  do  pierwszej  grupy  prze¬ 
wodzą  dobrze  w  stanie  stopionym  (Ac  >  10),  należące  do  drugiej  grupy  praktycznie  wcale  nie  przewodzą 
prądu  (Ac  <  10  4).  Do  pierwszej  grupy  zaliczamy  przede  wszystkim  halogenki  metali  alkalicznych  i  ziem 
alkalicznych  oraz  Sc,  Y  i  La;  do  drugiej  należą  halogenki  B,  Al  (o  małym  promieniu  jonowym)  oraz  pier¬ 
wiastków  koordynacyjnie  cztero-  lub  więcej  wartościowych  (C,  Si,  Ti,  P  itd.).  Widoczny  jest  więc  wpływ 
koordynacyjnego  nasycenia  na  przewodnictwo  związków. 

Różnica  między  elektrolitami  mocnymi  i  słabymi  jest  szczególnie  wyraźna  w  przypadku  stopionych 
alkilowanych  pikrynianów  amonu.  Czwartorzędowa  sól  amoniowa  w  stanie  stopionym  dysocjuje  w  dużym 
stopniu  na  jony.  Wskazuje  na  to  porównanie  przewodnictwa  soli  stopionej  z  jej  przewodnictwem  w  roz¬ 
tworze.  Natomiast  przewodnictwo  oraz  iloczyn  A0t]0  (rozdz.  IX,  p.  1)  soli  pierwszo-  i  drugorzędowych 
wynoszą  połowę,  a  soli  trzeciorzędowych  —  1/5  odpowiednich  wartości  dla  soli  czwartorzędowych.  A  więc, 
dysocjacja  soli  pierwszo-,  drugo-  i  trzeciorzędowych  jest  niecałkowita. 


2.  ZASTOSOWANIE  PRAWA  DZIAŁANIA  MAS  DO  DYSOCJACJI 
ELEKTROLITYCZNEJ 


W  przypadku  dysocjacji  elektrolitycznej  występuje  równowaga  między  jonami 
a  cząsteczkami  niezdysocjowanymi.  Możemy  więc  zastosować  prawo  działania  mas. 
Otrzymamy  wówczas  dla  elektrolitu  binarnego  (KA  K++A~)  wyrażenie  następujące: 


[^K+]  [^A~]  _  [#K+]  A~]  /A-  _  jy-  _  R-  /k+/a- 

[^ka!  IŻ%a]  /ka  (  )  /ka 


(6) 


Przyjmijmy  na  próbę,  że  dostatecznie  rozcieńczone  roztwory  elektrolitów  zachowują 
się  jak  roztwory  doskonałe.  Wówczas  współczynnik  aktywności  f  równa  się  1,  a  stała 
K{: c)  lub  przeliczona  na  stężenie  molowe  stała  jest  niezależna  od  stężenia;  jest 
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ona  zależna  tylko  od  temperatury  i  ciśnienia.  Wprowadzając  stopień  dysocjacji  a  i  ozna¬ 
czając  przez  c0  stężenie  całkowite  elektrolitu  otrzymamy 


for!  .  M2  «2  v 

[cKA]  (1  -a)co  1-a  0  (c) 


(7) 


Podstawiając  do  tego  równania  wartość  a  z  równania  (5)  otrzymamy  tzw.  prawo  roz- 
cieńczeń  Ostwaldal) 


AcC(f  t r 

(A0~AC)A0~^C) 


(8) 


Jest  ono  szczególnym  przypadkiem  prawa  działania  mas.  Prawo  rozcieńczeń  sprawdzamy 
za  pomocą  pomiarów  przewodnictwa  dla  elektrolitu  mocnego  i  słabego  (tabl.  24). 

Tablica  24 

Sprawdzanie  prawa  rozcieńczeń  Ostwalda 


HC1  w  roztworze  wodnym,  t  =  25 °C, 

A0  =  426,16 

j  Kwas  octowy  w  roztworze  wodnym 

'  t  =  25°C,  A0  =  390,71 

1 

c[mol/l]  *  103 

Ac 

K(c)  ■  10° 

c[mol/l]  •  103 

Ac 

K(C)  •  105 

0,028408 

425,13 

0,0116 

0,028014 

210,38 

1,760 

0,081181 

424,87 

0,02666 

0,15321 

112,05 

1,767 

0,17743 

423,94 

0,03355 

1,02831 

48,146 

1,781 

0,31836 

423,55 

0,05139 

2,41400 

32,217 

1,789 

0,59146 

422,54 

0,05995 

5,91153 

20,962 

1,798 

0,75404 

421,78 

0,07169 

12,829 

14,375 

1,803 

1,5768 

420,00 

0,1059 

50,000 

7,358 

1,808 

1,8766 

419,76 

0,1212 

52,303 

7,202 

1,811 

Jak  wynika  z  tych  danych,  klasyczna  stała  dysocjacji  K^c)  kwasu  octowego  jest  istotnie 
w  przybliżeniu  niezależna  od  stężenia,  chociaż  odchylenia  są  większe  niż  wynosi  błąd 
pomiaru  przewodnictwa.  Natomiast  wartość  K(c)  mocnego  elektrolitu  (HC1)  w  tym 
samym  zakresie  stężeń  nie  jest  nawet  w  przybliżeniu  stała  i  zmienia  swą  wartość  o  kilkaset 
procent. 

Faktu,  iż  w  przypadku  mocnych  elektrolitów  odchylenia  od  wartości  stałej  są 
znacznie  większe,  nie  da  się  wytłumaczyć  jedynie  nieuwzględnieniem  współczynników 
aktywności  w  równaniu  (6).  Trzeba  więc  przyjąć,  że  dla  mocnych  elektrolitów  wyrażenie 
AcjA0  nie  jest  miarą  stopnia  dysocjacji.  Można  to  udowodnić  w  sposób  następujący. 
W  przypadku  dużych  rozcieńczeń,  kiedy  cc  x  1  oraz  Ac  x  A0}  równanie  (8)  upraszcza 
się  do 


A0-Ac 


AcCo 

K(c)Aq 


Ao 

K(c) 


Co 


Ap _ u 

~:fp — Co  —  a  bco 
K(c) 


Por.  G.  Kortiim,  Z.  Elektrochem.  57,  874  (1953). 


(8a) 


lub 
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Wielkość  Ac  powinna  więc  być  w  roztworach  rozcieńczonych  w  przybliżeniu  liniową 
funkcją  c0.  W  tym  przypadku  A0  można  by  łatwo  wyznaczyć  przez  ekstrapolację  funkcji 
do  wartości  c0  =  0.  W  rzeczywistości  jednak  przewodnictwo  rozcieńczonych  roztworów 
mocnych  elektrolitów  można  najlepiej  opisać  za  pomocą  równania 

Ac  =  Aq — A]/ Co  (9) 

co  stwierdził  drogą  doświadczalną  Kohlrausch  już  w  1900  r.  Na  rys.  37  przedstawiono 
graficznie  to  równanie  dla  kilku  soli.  Równanie  to,  zwane  równaniem  pierwiastka  kwa¬ 
dratowego  Kohlrauscha,  jest  sprzeczne  z  poglądem,  iż  wyrażenie  AJA0  jest  miarą 


Rys.  37.  Spełnianie  prawa  pierwiastka  kwadratowego  Kohlrauscha  przez  elektrolity  o  różnym  typie 

wartościowości 

stopnia  dysocjacji  elektrolitów.  Wynika  z  niego  natomiast,  że  zależność  przewodnictwa 
równoważnikowego  od  stężenia  elektrolitu  jest  w  dużym  stopniu  określona  przez  jego 
ładunek  elektryczny,  ponieważ  stała  A  [a  stąd  także  nachylenie  prostej  Ac  =  /()/ c0)] 
zależy  od  elektrochemicznej  wartościowości  soli.  Natomiast  stała  A  mało  zależy  od  budo¬ 
wy  chemicznej  soli.  Istotnie,  nachylenie  prostej  rośnie  skokowo  przy  przejściu  od  jednego 
rodzaju  soli  do  innego  (np.  od  soli  1,1 -wartościowej  do  soli  2,1-  łub  3,1 -wartościowej). 
Natomiast  różnice  w  nachyleniu  prostej  dla  tak  różniących  się  od  siebie  właściwościami 
chemicznymi  soli  jak  KC1,  AgN03  i  KJ03  są  bardzo  małe.  Gdyby  stała  A  zawierała 
w  sobie  stałą  dysocjacji  J£(c)  [tak  jak  w  równaniu  (8a)],  to  należałoby  oczekiwać  silnego 
wpływu  budowy  chemicznej  soli  na  nachylenie  prostej.  Wiadomo  bowiem,  iż  w  przy¬ 
padku  elektrolitów  słabych  i£(c)  zależy  w  dużym  stopniu  od  ich  budowy  chemicznej 
(patrz  rozdz.  XII). 

Wyniki  te  świadczą  o  tym,  że  nawet  w  przypadku  rozcieńczonych  roztworów  moc¬ 
nych  elektrolitów  nie  można  pomijać  współczynników  aktywności,  tj.  oddziaływań 
międzyjonowych.  Wątpliwa  staje  się  w  związku  z  tym  stosowalność  równań  (5)  i  (7). 
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Świadczą  o  tym  również  odchylenia  K^c)  od  stałości,  przekraczające  znacznie  dokładność 
pomiaru,  a  występujące  już  w  przypadku  słabych  elektrolitów  (tabl.  24).  Tak  więc 
nawet  dla  słabych  elektrolitów  równania  (5)  i  (7)  mogą  być  stosowane  tylko  jako  pierwsze 
przybliżenie1).  Odchylenia  roztworów  elektrolitów  od  praw  roztworów  doskonałych 
ujawniają  się  już  przy  bardzo  małych  stężeniach.  Powodem  tego  jest  duży  zasięg  sił 
kulombowskich.  Dlatego  też  obszar  rozcieńczonych  roztworów  doskonałych  jest  tu 
całkowicie  niedostępny  dla  pomiarów  doświadczalnych.  Różni  to  elektrolity  od  gazów, 
ponieważ  prawa  gazów  doskonałych  mają  przy  dostatecznie  małych  ciśnieniach  także 
znaczenie  praktyczne  wskutek  szybkiego  zmniejszania  się  sił  międzycząsteczkowych. 
W  związku  z  małym  stopniem  dysocjacji  roztwory  słabych  elektrolitów  zawierają  nie¬ 
wiele  jonów.  Dlatego  też  oddziaływania  międzyjonowe  są  trudniejsze  do  zaobserwowania. 
Tłumaczy  to  stosowalność  praw  roztworów  doskonałych  do  słabych  elektrolitów,  chociaż¬ 
by  w  charakterze  pierwszego  przybliżenia.  W  zasadzie  jednak  stosowanie  prawa  działania 
mas  do  dysocjacji  elektrolitycznej  dopuszczalne  jest  tylko  w  postaci  nie  uproszczonego 
równania  (6).  Do  równania  tego  możemy  podstawić  również  stężenia  molowe  jonów 
i  cząsteczek  oraz  odpowiadające  im  współczynniki  aktywności. 


3.  WSPÓŁCZYNNIK  PRZEWODNICTWA 
I  WSPÓŁCZYNNIK  OSMOTYCZNY 

Iloraz  AcfA0  nie  jest  więc  miarą  dysocjacji  elektrolitu.  Wykazują  to  fakty  podane 
w  poprzednim  punkcie.  Bjerrum  wprowadził  tzw.  współczynnik  przewodnictwa  fx, 
który  jest  miarą  oddziaływań  międzyjonowych,  przejawiających  się  zależnością  ruchli¬ 
wości  jonowych  od  stężenia.  Współczynnik  przewodnictwa  jest  to  stosunek  zmierzonego 
przewodnictwa  równoważnikowego  do  jego  wartości  doskonałej  (przy  tym  samym  stę¬ 
żeniu  jonowym),  to  znaczy  do  przewodnictwa,  jakie  wykazywałby  roztwór,  gdyby  nie 
występowały  w  nim  żadne  oddziaływania  międzyjonowe 

(10) 

Wyrażenie  AJAo  jest  więc  nie  tylko  miarą  wielkości  stopnia  dysocjacji,  lecz  zawiera 
również  |  dodatkowy  współczynnik  poprawkowy,  uwarunkowany  oddziaływaniami 
międzyjonowymi.  Ponieważ  oddziaływania  międzyjonowe  hamują  ruch  jonów,  powo¬ 
dując  zmniejszenie  wartości  Ac  (co  zostanie  wykazane  w  rozdz.  VI),  zawsze  fx  <  1. 
Jeżeli  a  «  1,  a  więc  dla  mocnych  elektrolitów 

4^=/*  (ii) 

/r0 

W  tym  przypadku  pomiary  przewodnictwa  pozwalają  bezpośrednio  wyznaczyć  współ¬ 
czynnik  przewodnictwa.  Nie  mogą  one  jednak  dać  żadnych  wskazówek  dotyczących 

x)  W  przypadku  niezbyt  dokładnych  pomiarów  oraz  dostatecznie  słabych  elektrolitów  przybliżenie 
to  jest  zupełnie  wystarczające. 
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rzeczywistego  stopnia  dysocjacji.  Gdy  natomiast  a,  a  stąd  i  stężenie  jonowe  roztworu 
są  małe  (elektrolity  słabe),  wartość  fx  zbliża  się  do  jedności.  W  tym  przypadku  ACJAQ, 
jest  miarą  stopnia  dysocjacji,  tym  dokładniejszą,  im  mniejsza  jest  wartość  a.  W  zasadzie 
jednak  stosunek  AcjAQ  nigdy  nie  może  być  dokładną  miarą  stopnia  dysocjacji.  W  rzeczy¬ 
wistości  mierzymy  zawsze  wartość  iloczynu  otfx.  Niełatwo  jest  rozdzielić  ten  iloczyn 
na  poszczególne  składniki.  Analogiczne  rozważania  są  słuszne  w  przypadku  pomiarów 
osmotycznych  oraz  współczynnika  van’t  Hoffa  i  obliczonego  na  podstawie  równania  (2). 
Oddziaływania  międzyjonowe  powodują  zmniejszenie  ciśnienia  osmotycznego  w  po¬ 
równaniu  z  jego  wartością  doskonałą,  podobnie  jak  siły  międzycząsteczkowe  powodują 
obniżenie  ciśnienia  gazów  rzeczywistych  (w  równaniu  np.  van  der  Waalsa  siły  między¬ 
cząsteczkowe,  wywołujące  dodatkowe  ciśnienie,  uwzględnia  dodatkowy  człon  a/F2)„ 
Stosunek  ciśnienia  osmotycznego  doskonałego  (I7dos k.)  do  rzeczywistego  (i7rz.)  nazywa 
się  współczynnikiem  osmolycznym.  Jest  on  więc  zdefiniowany  wyrażeniem: 


=/o  (12) 

“rz. 

Przyjmując,  iż  niezdysocjowana  część  elektrolitu  zachowuje  się  w  sposób  doskonały,, 
zmierzone  ciśnienie  osmotyczne  składa  się  z  dwóch  części.  W  przypadku  więc  elektrolitu 

rozpadającego  się  na  v  jonów  |-p- =  c0  j  otrzymujemy  zgodnie  z  równaniem  (11,179) 


77fZ,  — 77nlezdys. +i7jon.  —  (1  —  a)coRT  -\-vafoCoRT —  [1 +(r/0 — l)oc]c07^T  (13) 
Dla  elektrolitów  mocnych  (ot  x  1)  mamy 

II  x  vf0c0RT  =  ic0RT  (14) 

Tak  więc  znajomość  współczynnika  van’t  Hoffa  i  pozwala  na  wyznaczenie  współczynnika 
osmotycznego.  Dla  elektrolitów  słabych  (/0  -*  1)  równanie  (13)  przekształca  się  w  przy¬ 
bliżeniu  w 

ii  ^  [1 +(r— l)a]c07^T  (15) 

Współczynnik  i  zbliża  się  do  wartości  doskonałej  [według  równania  (1)],  tym  bardziej,, 
im  słabszy  jest  elektrolit  i  im  mniejsze  są  oddziaływania  międzyjonowe.  Także  w  tym 
przypadku  nie  jest  możliwe  odróżnienie  zmian  ciśnienia  osmotycznego  uwarunkowanych 
przez  ot  od  zmian  uwarunkowanych  przez /0.  Nie  można  więc  wyznaczyć  rzeczywistego 
stopnia  dysocjacji  z  pomiarów  osmotycznych. 

W  przypadku  zjawisk  osmotycznych  występują  równowagi  (o  czym  już  wspomniano 
w  rozdz.  II,  p.  7),  w  których  bierze  udział  wyłącznie  rozpuszczalnik.  Dlatego  też  w  rów¬ 
naniach  (11,165),  (11,168)  i  (11,177)  występuje  zawsze  aktywność  rozpuszczalnika. 
Współczynnik  osmotyczny  równy  jest  więc  stosunkowi  zmierzonej  zmiany  aktywności 
do  zmiany,  którą  wywołałaby  ta  sama  liczba  cząsteczek  substancji  rozpuszczonej,  gdyby 
nie  działały  one  na  siebie  wzajemnie.  Dla  roztworu  elektrolitu  binarnego ,  zgodnie  z  rów¬ 
naniem  (11,177),  otrzymujemy 

iirz. —  —  -y  In ax  —  y—  \nxlf\ ;  7Jd0Sk.  —  —  -y^lnxi  (16) 
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Wynika  stąd  dla  współczynnika  osmotycznego  zależność: 

x  =  n™.  =  =  j  j  ln/i 

/0  i7dosk.  In*!  ^  In*! 

Wykorzystując  tabl.  4 

,n*‘  =  ln0 -**  =  ln(1  - TMtSmt)  ~  - : ln(x 


vmzM1\ 

1000  / 


(17) 


(18) 


otrzymujemy  dla  roztworów  dostatecznie  rozcieńczonych,  po  rozwinięciu  ln  1 1 
w  szereg  ' 


ln  ax  =/0ln*1 


vm2Mx 

1000 


/o 


vm2MĄ 

loóo/ 

(19) 


Współczynnik  osmotyczny  może  więc  być  wyrażony  za  pomocą  współczynnika  aktyw¬ 
ności  rozpuszczalnika.  Stąd  też  jego  stosowanie  jest  zbędne.  Mimo  to  jest  on  często 
używany  do  opisu  oddziaływań  międzyjonowych. 

Nie  ma  bezpośredniej  zależności  między  współczynnikiem  aktywności  a  współczynni¬ 
kiem  przewodnictwa.  Jak  wiadomo,  współczynnik  aktywności  służy  do  opisu  równowag 
termodynamicznych.  Natomiast  fx  odnosi  się  do  procesu  przewodzenia,  który  nie 
jest  stanem  równowagi.  Dlatego  też  fx  nie  jest  wielkością  termodynamiczną. 


4.  WŁAŚCIWOŚCI  OPTYCZNE  ROZTWORÓW  ELEKTROLITÓW 
I  RZECZYWISTY  STOPIEŃ  DYSOCJACJI 

Stopnia  dysocjacji  a  nie  można  wyznaczyć  ani  za  pomocą  pomiarów  osmotycznych, 
ani  drogą  pomiarów  przewodnictwa.  Wynika  to  stąd,  że  zarówno  współczynnik  van’t 
Hoffa  i ,  jak  i  stosunek  AJAo  zależą  nie  tylko  od  stopnia  dysocjacji,  ale  także  od  innych 
czynników.  Nasuwa  się  więc  pytanie,  czy  istnieją  inne  metody  umożliwiające  wyzna¬ 
czenie  prawdziwego  stopnia  dysocjacji  elektrolitu.  Metodystę  wykorzystują  właściwości 
optyczne  elektrolitów.  Są  one  oparte  na  obserwacji11,  że  absorpcja  molowa  mocnego 
elektrolitu,  w  odróżnieniu  od  przewodnictwa  oraz?  różnychj zjawisk  osmotycznych, 
nie  zależy  w  pewnym  zakresie  od  stężenia.  Natomiast  absorpcja  światła  przez  roztwory 
słabych  elektrolitów  zmienia  się  znacznie  w  tymjjsamym  zakresie  stężeń.  Absorpcję 
światła  można  zmierzyć  za  pomocą  fotoelektrycznych  metod  różnicowych21  z  taką  samą 
dokładnością  jak  przewodnictwo  lub^obniżenie  temperatury  krzepnięcia?  Można  więc 
uchwycić  charakterystyczne  różnice  występuj ącejw  zależnościach  tycł/trzech  wielkości 
od  stężenia.  Przedstawiono  je  najrys.  38.  Rysunek  ten  obrazuje  zależność  od  stężenia 
cQ  przewodnictwa  molowego,  molowego  obniżenia  temperatury  krzepnięcia  oraz  molo- 

N.  Bjerrum,  Z.  Elektrochem.  24,  321  (1918);  A.  A.  N  o  y  e  s,  Z.physik.  Chem.  52,  634  (1904); 
70,  335  (1910). 

2)  G.  K  o  r  t  li  m,  H.  v.  H  a  1  b  a  n,  Z.  physik.  Chem.  (A)  170,  212  (1934) ;  G.  K  o  r  t  ii  m,  K.  W. 
Koch,  Ber.  Bunsenges.  69,  677  (1965). 
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wego  współczynnika  absorpcji  (przy  długości  fali  436  m pt)  wodnego  roztworu  soli  sodo¬ 
wej  2,4-dwunitrofenolu.  Skala  osi  rzędnych  została  tak  dobrana,  iż  odstępy  między 
punktami  pomiarowymi  odpowiadają  we  wszystkich  przypadkach  w  przybliżeniu  błę¬ 
dowi  pomiarów  poszczególnych  metod. 


0  2  4  6  8  10  12  14‘10~3 


Ac 

39,00 

38.50 
38,00 

37.50 


c0  moL/L 


Rys.  38.  Zależność  od  stężenia  przewodnictwa  molowego,  molowego  obniżenia  temperatury  krzepnięcia 
oraz  molowe  j  ekstynkcji  dla  roztworu  soli  sodowej  2,4-dwunitrofenolu 


Molowy  współczynnik  ekstynkcji  zdefiniowany  jest  przez  ogólnie  znane  prawo  Beera.  Według  tego 
prawa  zmierzona  absorpcja  A  proporcjonalna  jest  do  stężenia  substancji  absorbującej  c  oraz  grubości 
warstwy  s,  przez  którą  przechodzi  światło,  przy  czym  do  pomiarów  stosuje  się  światło  monochromatyczne: 


A  =  log 


0 


Scs 


(20) 


Współczynnik  proporcjonalności  e  jest  stalą  fizyczną  charakteryzującą  daną  substancję.  Jeżeli  stężenie 
c  wyrażone  jest  w  mol/l,  a  grubość  warstwy  w  cm,  to  współczynnik  ten  nazywa  się  molowym  współczynni¬ 
kiem  absorpcji  lub  molowym  współczynnikiem  ekstynkcji.  Stosunek  natężenia  światła  przepuszczonego 
do  natężenia  światła  padającego  określa  się  jako  przepuszczalność  (transmisję)  roztworu.  Ekstynkcja  równa 
się  więc  logarytmowi  odwrotności  przepuszczalności,  którą  oznaczamy  bezpośrednio  drogą  pomiaru  wizual¬ 
nego  lub  fotoelektrycznego.  Jak  wynika  z  rys.  38,  molowy  współczynnik  ekstynkcji  badanej  soli  w  zakresie 
stężeń  c  <  10~2  jest  stały  w  granicach  0,02%.  Natomiast  zmiany  przewodnictwa  oraz  obniżenie  tempera¬ 
tury  krzepnięcia  sięgają  wielu  procent. 

Niezależność  ekstynkcji  molowej  od  stężenia  nazywa  się  niekiedy  „stałością  optycz¬ 
ną”.  Jest  ona  charakterystyczna  także  dla  innych  właściwości  optycznych,  jak  wydajność 
fluorescencji  lub  skręcalność  optyczna1).  Możliwe  jest  dwojakie  wytłumaczenie  tego 
faktu.  A  więc  właściwości  optyczne  roztworu  elektrolitu  nie  zależą  od  jego  dysocjacji, 
która  maleje  ze  wzrostem  stężenia.  Oznaczałoby  to,  że  w  omówionym  przykładzie  swo¬ 
bodny  anion  i  niezdysocjowana  cząsteczka  mają  identyczne  widma  absorpcji2).  Możliwe 
jest  również,  że  elektrolity  mocne  są  we  wspomnianym  zakresie  stężeń  tak  dalece  zdyso- 
cjowane,  iż  zmiany  a  są  niemierzalne.  Elektrolity  mocne  można  więc  traktować  jako 
praktycznie  całkowicie  zdysocjowane.  Przeciwko  pierwszemu  tłumaczeniu  przemawiają 
obserwacje  empiryczne3);  odchylenia  od  „stałości  optycznej”,  rozpoczynające  się  przy 


9  Por.  G.  K  o  r  t  ii  m,  Z.  physik.  Chem.  (B)  31,  137  (1935). 

2)  Jon  Na+  nie  absorbuje  w  tym  zakresie  widma, 

3>  G.  Kortiim,  Z.  physik.  Chem.  (B)  30,  317  (1935);  (B)  33,  243  (1936). 


192 


V.  Mocne  i  słabe  elektrolity 


dużych  stężeniach  {c  >  10-2,  w  przypadku  dużych  jonów  często  przy  mniejszych  stę¬ 
żeniach)  nie  wskazują  na  specyficzne  działanie  kationów  na  absorpcję  danego  anionu. 
Gdyby  przyczyną  zmian  właściwości  optycznych  był  efekt  indukcyjny,  wywołany  przez 
tworzące  się  niezdysocjowane  cząsteczki  soli  (dipole  jonowe),  należałoby  oczekiwać 
specyficznego  oddziaływania  kationów.  Stwierdzono  natomiast,  że  zmiana  anionu 
dodanej  soli  ma  taki  sam  wpływ  na  wielkość,  a  nawet  kierunek  zmian  właściwości  optycz¬ 
nych,  jak  zmiana  kationu.  Wynika  stąd,  iż  zmiany  właściwości  optycznych  wywołane 
są  przez  efekty  wtórne  [zmiany  otoczki  sołwatacyjnej,  asocjacja  z  utworzeniem  jonów 
podwójnych  (rozdz.  VII,  p.  3)  i  miceli  jonowych]. 

Fajans  i  in.1)  stwierdzili,  iż  bardziej  złożoną  zależność  od  stężenia  wykazuje  w  roztworach  rozcień¬ 
czonych  refrakcja  molowa  R  substancji  rozpuszczonej.  Fakt  ten  tłumaczyli  tworzeniem  się  dipoli  jonowych 
(konieczne  jednak  było  przyjęcie  pewnych  założeń  dodatkowych).  Zaobserwowano,  iż  R  zmienia  się  w  za¬ 
kresie  stężeń,  w  którym  absorpcja  światła  nie  zależy  już  od  stężenia.  Prowadziło  to  do  hipotezy,  że  zależność 
R  od  stężenia  opiera  się  na  ograniczonej  stosowalności  równania  Lorentza-Lorenza  (IV, 47).  Hipoteza 
ta  została  ostatnio  potwierdzona2). 

Optyczne  właściwości  soli  w  rozcieńczonych  roztworach  wodnych  można  wytłuma¬ 
czyć  zgodnie  z  omówionymi  badaniami  tylko  przyjmując  praktycznie  całkowitą  dysocjację 
soli.  Jest  to  dodatkowe  potwierdzenie  podanego  w  p.  3  rozdz.  V  stwierdzenia,  że  w  przy¬ 
padku  mocnych  elektrolitów  współczynnik  przewodnictwa  i  współczynnik  osmotyczny, 
wyrażające  oddziaływania  międzyjonowe,  można  wyznaczyć  drogą  pomiarów  osmotycz- 
nych  lub  pomiarów  przewodnictwa  [równania  (11)  i  (14)].  Można  wówczas  założyć, 
że  dla  roztworów  dostatecznie  rozcieńczonych,  w  granicach  dokładności  najdokładniej¬ 
szych  metod  pomiarowych  a  =  1. 

Stałość  optyczna  roztworów  mocnych  elektrolitów  świadczy  o  tym,  że  w  danym 
zakresie  stężeń  siły  oddziaływań  międzyjonowych  nie  wpływają  na  właściwości  optyczne 
jonów.  Tak  więc  znaczne  zmiany  właściwości  optycznych,  obserwowane  zawsze  w  przy¬ 
padku  roztworów  słabych  elektrolitów  (w  tym  samym  zakresie  stężeń),  należy  przypisać 
wyłącznie  zmianom  stopnia  dysocjacji.  Stwarza  to  możliwość  wyznaczenia  rzeczywistego 
stopnia  dysocjacji  na  podstawie  pomiaru  zmian  właściwości  optycznych  roztworów 
słabych  elektrolitów.  Następnie  podstawiając  wartość  a  do  równania  (10)  lub  (13)  można 
obliczyć  współczynniki  fk  i/0.  W  ten  sposób  oddziela  się  zjawiska  uwarunkowane  od¬ 
działywaniami  międzyjonowymi  od  zjawisk  uwarunkowanych  zmianą  stopnia  dysocjacji. 

Możliwość  wyznaczenia  rzeczywistego  stopnia  dysocjacji  słabych  elektrolitów  za  pomocą  pomiarów 
optycznych  zależy  od  tego,  czy  właściwości  optyczne  uczestniczących  w  równowadze  dysocjacji  jonów 
cząsteczek  różnią  się  w  dostatecznym  stopniu3).  W  przypadku  pomiarów  absorpcji  światła  warunek  ten 
jest  prawie  zawsze  spełniony  w  określonym,  zakresie  widma4).  Jako  przykład  podano  na  rys.  39  widmo 
absorpcji  słabego  kwasu  2,4-dwunitrofenolu  i  jego  soli  alkalicznej,  tj.  swobodnego  anionu  w  rozcieńczo- 

*)K.  Fajans,  G.  J  o  o  s,  Z.  Phys.  23,  1  (1924);  W.  Geffckeni  in.,  Z.  physik.  Chem.  (B) 
23,  175  (1933);  (B)  26,  81  (1934);  A.  Kruis,  ibid.  (B)  34,  13  (1936). 

2)  C.  J.  F.  B  o  1 1  c  h  e  r,  Rec.  trav.  chim.  Pays-Bas  65,  19,  39  (1946);  70,  209  (1951). 

3)  Por.  C.  M.  J  u  d  s  o  n,  M.  Kilpatrick,  J.  Am.  Chem.  Soc.  71,  3110  (1949). 

4)  Stałą  dysocjacji  można  również  wyznaczyć  za  pomocą  widm  ramanowskich  [patrz:  O.  R  e  d  1  i  c  h, 
J.  Biegeleisen,  jf.  Am.  Chem.  Soc.  65,  1883  (1943)  oraz  podana  tam  literatura].  Dokładność  po¬ 
miaru  jest  jednak  dużo  mniejsza  (rozdz.  VII,  p.  7b). 
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nym  roztworze  wodnym.  W  zakresie  częstości  poniżej  25  000  cm-1  (4000  A)  absorpcja  niezdysocjowanego 
kwasu  jest  tak  znikoma,  że  można  ją  całkowicie  pominąć.  Dlatego  też  zmierzona  w  tym  zakresie  ekstynkcja 
rozcieńczonego  roztworu  kwasu  o  stężeniu  c0  będzie  pochodzić  wyłącznie  od  anionu,  który  powstaje  w  wy¬ 
niku  reakcji 

HA  +  H20  ±5  H30++A-  (21) 


Jeżeli  sa-  jest  współczynnikiem  ekstynkcji,  oc  stopniem  dysocjacji,  a  s  grubością  warstwy  roztworu,  to 
ekstynkcję  możemy  wyznaczyć  z  równania 


uwzględniając  równanie  (20). 


E  =  s^-a.c0s 


(22) 


25000  30000  35000  40000  cm 


Rys.  39.  Widmo  absorpcji  wodnego  roztworu  2,4-dwunitrofenolu  w  środowisku  kwaśnym  i  zasadowym 

w  temp.  20°C 


Współczynnik  ekstynkcji  wyznaczamy  z  analogicznego  pomiaru  stosując  roztwór  o  znanym  stężeniu 
soli,  w  którym  a  =  1,  A  więc  stopień  dysocjacji  możemy  obliczyć  na  podstawie  wyników  z  dwóch  po¬ 
miarów  za  pomocą  równania  (22). 

Rzeczywisty  stopień  dysocjacji  oznaczony  metodą  widm  absorpcyjnych  pozwala 
obliczyć  „klasyczną  stałą  dysocjacji”  kwasu  za  pomocą  równania  (7)1} 


[H3Q+]  [A~] 
lc’  [HA]  [H20] 


(23) 


Na  rys.  40  przedstawiono  zależność  stałej  dysocjacji  i£(c)  2,4-dwunitrofenolu  od  stęże¬ 
nia  V0  .  Jak  wynika  z  rysunku,' 'wartość  K(c)  nie  jest  w  rzeczywistości  stała.  Nawet  w  bardzo 
rozcieńczonych  roztworach  K (c)  zależy  od  stężenia.  Wprowadzamy  zatem  termodyna¬ 
miczną  stałą  dysocjacji 

_  ^HąO+  aA-  [HąO+]  [A~]  /h3q+/a-  /04) 

^  ^  <2ha^h2o  [HA]  [H20]  /ha/H2„  V  ' 


Patrz  H.  v.  H  a  1  b  a  n,  G.  K  o  r  t  ii  m,  Z.  physik.  Chem.  (A)  170,  351  (1934);  G.  K  o  r  t  ii  m, 
K.  W.  Koch,  Ber.  Bunsenges.  69,  677  (1965).  Przy  dostatecznie  dużym  rozcieńczeniu  stężenie  wody 
możemy  uznać  za  stałe  i  włączyć  je  do  stałej  dysocjacji  iv(c).  Jest  to  uzasadnione,  jeżeli  woda  znajduje  się 
w  tak  dużym  nadmiarze,  iż  jej  stężenie  praktycznie  nie  ulega  zmianie  w  wyniku  reakcji.  Oznaczanie  bardzo 
małych  wartości  K(c)  metodami  optycznymi  z  uwzględnieniem  hydrolizy  soli  omówiono  w  pracy:  R.  S. 
Stearns,  G.  W.  W  h  e  1  a  n  d ,  J.  Am.  Chem.  Soc.  69,  2025  (1947). 
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w  pełnej  analogii  do  równania  (6).  Stała  K{c)  jest  więc  iloczynem  stałej  K(c)  i  wyrażenia 

f  f 

' /  A  •>  które,  jako  miara  oddziaływań  międzyjonowych,  jest  zależne  od  stężenia. 
/ha/h2o 

Wynika  z  tego,  że  aby  wartość  K(c)  była  stałą,  K(c)  musi  również  zmieniać  się  wraz  ze 
stężeniem. 


Rys.  40.  Zależność  od  stężenia  c0  „klasycznej  stałej  dysocjacji”  2,4-dwunitrofenolu,  wyznaczonej  na 

podstawie  pomiarów  optycznych 

W  przypadku  elektrolitów  mocnych  nie  można  oczywiście  wyznaczyć  wielkości 
jK(C),  ponieważ  stopień  dysocjacji  a  zbliża  się  tak  bardzo  do  wartości  granicznej  1, 
że  jego  pomiary  są  zbyt  mało  dokładne1).  Dlatego  też  dla  elektrolitów  mocnych  traci 
jakikolwiek  sens  wartość  K (c)  (patrz  tabl.  24)  obliczona  z  pomiarów  przewodnictwa 
w  oparciu  o  prawo  rozcieńczeń  Ostwalda.  Zgodnie  z  równaniem  (11)  wyrażenie  AJAo 
jest  dla  mocnych  elektrolitów  jedynie  miarą  oddziaływań  międzyjonowych  oraz  ich 
wpływu  na  ruchliwość  jonów. 


LITERATURA 

G.  K  o  r  t  ii  m,  Das  optische  Verhalten  geloster  Elektrolyte,  Samml.  chem.  und  chem.-techn. 
Vortr.  N.  F.  26  Stuttgart  1936.  —  G.  K  o  r  t  ii  m,  Kolorimetrie,  Photometrie  und  Spektrometrie,  Berlin 
1962.  —  O.  R  e  d  1  i  c  h,  Chem.  Rev.  39,' 333  (1946). 


5.  POMIAR  WSPÓŁCZYNNIKÓW  AKTYWNOŚCI 

a)  Indywidualne  i  średnie  jonowe  współczynniki  aktywności 

We  wszystkich  równowagach  w  roztworach  elektrolitów  [np.  w  równaniu  (6)]  wystę¬ 
pują  współczynniki  aktywności  poszczególnych  jonów.  W  praktyce  nie  jest  jednak 

9  Zależność  względnego  błędu  oznaczenia  K(c)  od  względnego  błędu  pomiaru  stopnia  dysocjacji 


a  można  określić  przez  zróżniczkowanie  równania  (7) : 


dK(C)  2— ol  da. 


.  Jeżeli  różnica  1  —  a  jest  bardzo 


K{c)  1— a  « 

mała,  to  błąd  oznaczenia  K(C)  będzie  bardzo  duży.  Stała  dysocjacji  kwasu  pikrynowego  0,381  ±1%  w  temp. 
20°C  jest  największą  dotychczas  wartością  K  wyznaczoną  z  dużą  dokładnością  [patrz  H.  v.  H  a  1  b  a  n, 
M.  S  e  i  1  e  r,  Helv.  Chim.  Acta  21,  385  (1938)]. 
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możliwe  wyznaczenie  aktywności,  a  więc  także  współczynników  aktywności  indywidual¬ 
nych  jonów.  Jedynie  aktywności  sumaryczne  obojętnych  układów  jonów  dodatnich 
i  ujemnych  są  termodynamicznie  zdefiniowane  i  mogą  w  związku  z  tym  być  zmierzone. 
Wynika  to  z  warunku  elektroobojętności  roztworów  elektrolitów.  Potencjał  chemiczny 
danego  rodzaju  jonu  j  zdefiniowany  jest  wzorem: 


gdzie  tli  odnosi  się  do  rozpuszczalnika,  a  nL  do  wszystkich  pozostałych  cząstek  rozpusz¬ 
czonych.  Z  fizycznego  punktu  widzenia  będzie  to  tylko  fikcja,  ponieważ  w  roztworze 
musi  znąjdować  się  jon  o  znaku  przeciwnym,  co  spowoduje  elektroobojętność  roztworu. 
Inaczej  mówiąc,  można  potencjał  //2  elektrolitu  rozpadającego  się  na  v+  jonów  o  ładunku 
z+  i  v _  jonów  o  ładunku  Z-  przedstawić  formalnie  w  postaci  sumy: 


H2  =  v+n++v_fi_  (26) 

Rozkładając  to  wyrażenie  przy  użyciu  zazwyczaj  stosowanej  skali  stężeń  (patrz  rozdz.  II, 
p.  3d)  na  potencjał  standardowy  i  szczątkowy  zgodnie  z  równaniem  (11,110)  lub  (11,111) 
otrzymujemy1* : 

a2  =  a\+avs  =  =  4^- /+o(c)/-"o(C)  (27) 

Stężenia  jonów  związane  są  ze  stężeniem  całkowitym  elektrolitu  zależnościami2) : 


m+  =  v+m2 ;  m_  =  v_m2 ;  c+  =  v+c2 ;  c  =  v_c2  (28) 

Wprowadzając  zatem  wyrażenie  na  całkowitą  liczbę  jonów 

v  =  v++v_  (30) 

możemy  równanie  (27)  przekształcić  w 

a2  =  (31) 

Analogiczne  równania  obowiązują  dla  innych  sposobów  wyrażania  stężenia.  Aby  uprościć 
to  wyrażenie,  definiujemy  średni  jonowy  współczynnik  aktywności  wzorem: 

n  =/;*.£-  (32) 


orąz  średnie  stężenie  jonowe  i  średnią  aktywność  jonową  odpowiednio  wzorami: 


4  =  cl+cvs 


!  ±  =  «+  av~ 


(33) 


*)  Aktywności  rozpuszczonych  elektrolitów  odnosimy  zawsze  do  stanu  standardowego  o  właściwościach 
doskonałego  roztworu  rozcieńczonego.  Dlatego  też  indeks  0  będzie  w  dalszym  ciągu  umieszczany  przy 
symbolu  współczynnika  aktywności. 

2>  Natomiast  x+  v+x2,  o  czym  łatwo  można  się  przekonać.  Równanie  analogiczne  do  równania 
(28)  stosuje  się  również  do  ułamka  molowego  substancji  rozpuszczonej.  W  tym  celu  definiujemy  x2 : 


n2 

x2  — - 

(v++v_)n2+n1 

Wówczas  wszystkie  równania  pochodne  pozostają  słuszne  także  dla  skali  stężeń  x. 


(29) 
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Równanie  (31)  przekształca  się  wówczas  w 

a2  =  al=(c±f±(c)y  =  (v?v's)(cf±My  =  (Qtf±y  (34) 

gdzie  Q  =  (r++rlr)ł/v.  Wartości  a  i  Q  podane  są  w  tabl.  25. 


Tablica  25 

Średnie  aktywności  jonowe,  stężenia  i  współczynniki  aktywności  różnych  typów  soli 


Typ  soli 

Nazwa 

f± 

Q  =  (vl+vv-yiv 

a  =  (c±f±y 

! 

1,1;  2,2;  3,3 

NaCl,  ZnS04,  La[Fe(CN)6] 

(/+/-)1/2 

i 

c2fl 

1,2 

'  Na2S04 

C4/-)1/3 

41/3 

4c3/| 

2,1 

CaCl2 

(/+/D1/3 

41/3 

4c3/± 

1,3 

K3[Fe(CN)6] 

(/+/-)1/4 

271/4 

21cT± 

3,1 

LaCl3 

(f+f~y/4 

271/4 

27c4/± 

3,2 

ai2(so4)3 

(/+/2)1/5 

1081/5 

108c5/± 

1,4 

K4[Fe(CN)6] 

(/2/-)1/5 

2561/5 

256c5/± 

Do  przeliczania  współczynnika  aktywności  f±  (c)  na/±(m)  lub  odwrotnie  służy  rów¬ 
nanie  (11,117).  Jeżeli  roztwór  zawiera  kilka  soli,  to  współczynniki  aktywności  każdej 
z  nich  spełniają  równanie: 

,  _  ,  e-o.ooi  Zc2m2_ 

J  ±(i»)  ~  J  ±(c)  J 

/  V  (35) 

'  Aw = A(m,|i +0,001  2j  f  ■  j 

W  przypadku  elektrolitu  zdysocjowanego  tylko  częściowo,  którego  stopień  dysocjacji 
wynosi  a,  średni  współczynnik  aktywności  wyraża  się  wzorem : 

f±  =  <xf'±  (36) 

gdzie  f'±  oznacza  średni  współczynnik  aktywności  przy  założeniu  całkowitej  dysocjacji 
elektrolitu. 


b)  Metody  wyznaczania  współczynnika  aktywności 

Współczynnik  aktywności  danej  substancji  i  można  wyznaczyć  z  jej  potencjału 
chemicznego  w  roztworze,  jak  to  wynika  z  równań  (11,102),  (11,110)  i  (11,111).  Wartość 
liczbowa  współczynnika  aktywności  zależy  od  wyboru  stanu  standardowego  potencjału 
chemicznego  zdefiniowanego  przez  fit.  Stanem  standardowym  jest  stężenie  roztworu 
równe  jedności,  o  czym  wspomniano  w  p.  4d  rozdz.  II.  Poza  tym  zakłada  się,  że  sub¬ 
stancje  w  stanie  standardowym  zachowują  się  jak  roztwory  doskonałe.  W  przypadku 
roztworu  binarnego  (np.  roztworu  wodnego  NaCl)  jw2o(c)  oznacza  zgodnie  z  równaniem 
(11,110)  potencjał  chemiczny  substancji  rozpuszczonej,  której  stężenie  wynosi  1  mol/l. 
Oprócz  tego  roztwór  powinien  wykazywać  właściwości  rozcieńczonych  roztworów 
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doskonałych.  Między  cząsteczkami  substancji  rozpuszczonej  nie  powinny  więc  występo¬ 
wać  żadne  siły  oddziaływań  międzycząsteczkowych;  stąd  współczynnik  aktywności 

/»■ 

Oczywiście  stanu  standardowego  potencjału  chemicznego  nie  można  nigdy  osiągnąć 
z  uwagi  na  oddziaływania  międzyjonowe.  Dlatego  też  chemiczne  potencjały  standardowe 
nie  są  bezpośrednio  mierzalne.  Muszą  one  jednak  być  wyznaczone,  jeśli  do  obliczeń 
współczynników  aktywności  chcemy  korzystać  z  równań  (11,101),  (11,110)  i  (11,111). 
W  tym  celu  należy  ekstrapolować  do  stężenia  zerowego  zmierzone  wartości  potencjału  p. 
Dla  tego  stężenia  zanikają  oddziaływania  międzyjonowe,  w  związku  z  czym  współczynni¬ 
ki  aktywności  stają  się  równe  jedności.  Ekstrapolacja  do  stężenia  zerowego  wymaga, 
oczywiście,  bardzo  dokładnych  pomiarów  w  roztworach  o  możliwie  małych  stężeniach. 
Tylko  w  tym  przypadku  ekstrapolacja  może  dać  dostatecznie  dokładne  wartości  potenc¬ 
jału  p.  Wiarygodność  wartości  współczynników  aktywności  obliczonych  z  potencjałów 
chemicznych  zależy  więc  tylko  od  wiarygodności  ekstrapolacji  do  stężenia  c  =  0. 

Potencjał  chemiczny  //;  substancji  rozpuszczonej  można  wyznaczyć  albo  bezpośrednio 
z  pomiarów  stanu  równowagi,  w  którym  uczestniczy  substancja  rozpuszczona,  albo 
z  pomiarów  aktywności  rozpuszczalnika,  korzystając  z  równania  Gibbsa-Duhema 
(11,100).  W  związku  z  tym  rozróżniamy  dwa  rodzaje  metod  pomiarów  współczynnika 
aktywności.  Najczęściej  stosowane  pokrótce  omówimy2). 

A.  Metody  pomiaru  aktywności  substancji  rozpuszczonej: 

a)  pomiary  rozpuszczalności, 

b)  pomiary  stałej  dysocjacji  słabego  elektrolitu, 

c)  pomiary  siły  elektromotorycznej  ogniwa  galwanicznego. 

B.  Metody  pomiaru  aktywności  rozpuszczalnika: 

a)  pomiary  prężności  pary, 

b)  pomiary  temperatury  krzepnięcia  i  wrzenia. 

Pomiary  rozpuszczalności 

Aktywność  substancji  rozpuszczonej,  znajdującej  się  w  stanie  równowagi  z  fazą 
stalą,  jest  wartością  stałą  w  stałej  temperaturze  pod  stałym  ciśnieniem  [równanie 
(11,184)].  Możemy  więc  równowagę  rozpuszczalności  mocnego  elektrolitu,  uwzględ¬ 
niając  równanie  (34),  wyrazić  wzorem: 

=  (Qm,fty  =  K,_  =  KJl  (37) 

Wartość  Q  bierzemy  z  tabl.  25.  Wielkość  KL  =  (Qms)v  nazywa  się  iloczynem  rozpuszczali 
ności  elektrolitu.  W  rzeczywistości  KL  nie  jest,  podobnie  jak  K(c)  w  równaniu  (24), 

0  Stan  standardowy  nie  jest  jednak  stanem,  w  którym  aktywność  substancji  rozpuszczonej  przypadko¬ 
wo  wynosi  1.  Na  przykład  w  temperaturze  25°  średni  współczynnik  aktywności  KC1  w  jego  1,734  m  roz¬ 
tworze  równa  się  0,577.  Tak  więc  aktywność  aKCI  =  (1,734*  0,577)2  =  1,000.  Podobnie,  gaz  rzeczywisty 
spełnia  w  tzw.  temperaturze  Boyle’a  równanie  pV  =  RT  nie  będąc  przy  tym  wcale  gazem  doskonałym. 

2)  W  przypadkach  szczególnych  stosuje  się  do  wyznaczania  współczynników  aktywności  elektrolitów 
w  roztworach  także  pomiary  ciśnienia  osmotycznego,  ciśnienia  pary  substancji  rozpuszczonej  (dla  elektro¬ 
litów  lotnych)  oraz  podziału  między  dwie  fazy  ciekłe.  Patrz  R.  A.  Robinson,  R.  H.  S  t  o  k  e  s, 
Electrolyte  Solutions,  London  1959. 
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wielkością  stałą.  Zależy  ona  od  całkowitego  stężenia  jonowego,  a  więc  od  stężenia  obcych 
soli  obecnych  w  roztworze.  Powodem  tego  jest  zależność  współczynnika  aktywności /± 
od  stężenia  jonowego.  Dodatek  obcych  soli  wpływa  więc  na  wielkość  iloczynu 
rozpuszczalności,  a  stąd  także  na  samą  rozpuszczalność  soli.  Za  pomocą  równania  (37) 
można  również  obliczyć  KL.  W  tym  celu  wyznaczamy  eksperymentalnie  rozpuszczal¬ 
ność  danej  soli  przy  różnych  stężeniach  jonowych,  a  następnie  ekstrapolujemy  wartość 
Kl  do  stężenia  zerowego.  Metoda  ta  służy  do  określania  KL  oraz  /±  w  roztworach  o  do¬ 
wolnym  stężeniu  jonowym. 


Dla  soli  binarnej  (v  =  2,  Q  =  1) 

i *<”>  “  ~  <38a> 

Jeżeli  sól  dodana  do  roztworu  w  celu  zmiany  stężenia  jonowego  nie  ma  wspólnego  jonu  z  solą  trudno 
rozpuszczalną,  to  oczywiście  rozpuszczalność  m+  =  m±  =  tw_.  Wówczas  do  określenia  rozpuszczalności 
wystarczy  oznaczyć  analitycznie  stężenie  jednego  z  jonów  w  roztworze  nasyconym.  Tak  jest  np.  w  przy¬ 
padku  oznaczania  rozpuszczalności  T1C1  w  wodnym  roztworze  KN03  o  zmiennym  stężeniu.  Jeżeli  jednak 
obie  sole  mają  wspólny  jon,  to  m±  =  Należy  więc  uwzględnić  stężenie  obu  jonów  badanej 

soli  trudno  rozpuszczalnej.  Na  przykład  rozpuszczalność  T1C1  w  0,050  m  roztworze  KC1  wynosi  m+  = 
=  0,005900.  W  tym  przypadku  całkowite  stężenie  jonów  Cl-  =  0,050+0,0059,  a  m±  = 
=  l/0, 0559  •  0,0059  -  0,0181. 


Tablica  26 

Współczynniki  aktywności  T1C1  wyznaczone  na  podstawie  pomiarów  rozpuszczalności 

w  roztworach  różnych  soli 


* 

y 

w  KN03 

w  KC1 

w  HQ 

w  TINO, 

0,001 

0,970 

0,970 

0,970 

0,970 

0,002 

0,962 

0,962 

0,962 

0,962 

0,005 

0,950 

0,950 

0,950 

0,950 

0,01 

0,909 

0,909 

0,909 

0,909 

0,02 

0,872 

0,871 

0,871 

0,869 

0,05 

0,809 

0,797 

0,798 

0,784 

0,1 

0,742 

0,715 

0,718 

0,686 

0,2 

0,676 

0,613 

0,630 

0,546 

W  tabl.  26  podano  wartości  średnich  współczynników  aktywności  T1C1  w  temp. 
25°  w  roztworach  różnych  soli,  obliczone  za  pomocą  równania  (38a).  J  oznacza  tu  całko¬ 
wite  stężenie  jonowe  w  roztworze;  a  więc  J  =  »%ci+ ^dodanej  sou  w  molach/1000  g 
wody. 

Z  danych  zamieszczonych  w  tabl.  26  wynika  bardzo  ważny  wniosek,  że  dla  wartości 
jf  <  0,02  średni  współczynnik  aktywności  T1C1  jest  we  wszystkich  roztworach  jednakowy. 
Fakt  ten  posłużył  Lewisowi  i  Randallowi  do  wprowadzenia  pojęcia  siły  jonowej.  W  roz- 
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tworach  dostatecznie  rozcieńczonych  oddziaływania  międzyjonowe  określone  są  przez 
liczbę  i  ładunek  jonów,  a  nie  przez  ich  specyficzne  właściwości.  Wpływ,  jaki  wywiera 
jeden  jon  dwuwartościowy  na  wielkość  f± ,  nie  jest  jednak  równy  wpływowi  dwóch 
jonów  jedno  wartościowych.  Stwierdzono  to  drogą  doświadczalną.  Siła  jonowa  zdefinio¬ 
wana  jest  równaniem  empirycznym. 


(39) 


W  równaniu  na  siłę  jonową  wartościowość  jonów  występuje  więc  w  drugiej  potędze. 
Wpływ  jonu  dwuwartościowego  na  wartość  liczbową  f±  jest  zatem  czterokrotnie  większy 
od  wpływu  jonu  jedno  wartościowego  o  tym  samym  znaku.  Znak  sumowania  dotyczy 
wszystkich  jonów  obecnych  w  roztworze.  Symbole  mi  lub  ct  oznaczają  molowe  stężenia 
odpowiednich  jonów.  Wartości  siły  jonowej  dla  1  m  roztworów  soli  różnych  typów 
podano  w  tabl.  27. 

Tablica  27 


Siła  jonowa  1  m  roztworów  soli 


Typ  soli 

J 

Typ  soli 

Jf 

‘ 

1,1  (NaCl) 

4(1  +  1)  =  1 

2 

l,4(K4[Fe(CN)6]) 

1(16+4)  =  10 

1,2  (CaCl2 ,  K2S04) 

1(4  +  2)  =  3 

2,3  (Mg3(P04)2) 

1 

y(12  +  18)  -  15 

2,2  (MgS04) 

1(4+4)  =4 

2,4  (Mg2[Fe(CN)fi]) 

1(8  +  16)  =  12 

1,3  (LaCl3,  K3P04) 

1(9  +  3)  =6 

3,3(LaP04) 

1(9  +  9)  =  9 

Obliczając  siłę  jonową  danego  roztworu  należy  stężenie  molowe  rozpuszczonej  soli 
pomnożyć  przez  wartość  Jf  z  tabl.  27.  Na  przykład  siła  jonowa  roztworu  zawierającego 
jednocześnie  0,5  mola  MgCl2  i  0,3  mola  LaCl3  w  jednym  litrze  wynosi 

jf  =  Tj-  (4cMg2++  lcCł-  +  9cLa3+)  =  3,3 

Lewis  znalazł  następującą  zależność  empiryczną  między  średnim  współczynnikiem 
aktywności  soli  a  siłą  jonową 

log/±  =  -const]/J  (40) 

Zależność  ta  spełniona  jest  tylko  dla  małych  wartości  Jf.  W  roztworach  dostatecznie  roz¬ 
cieńczonych  log/±  maleje  więc  liniowo  ze  wzrostem  j /Jf.  Przypomina  to  prawo  pier¬ 
wiastka  kwadratowego  Kohlrauscha  (9).  Prawdopodobnie  ten  typ  zależności  (od  pier¬ 
wiastka  kwadratowego  różnych  wielkości)  jest  charakterystyczny  dla  wielkości  wyraża¬ 
jących  oddziaływania  międzyjonowe. 
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Pomiary  stałej  dysocjacji  słabego  elektrolitu 

Średnie  aktywności  jonowe  można  wyznaczyć  również  z  równowag  dysocjacji,  po¬ 
dobnie  jak  z  równowag  rozpuszczalności.  Metoda  ta  ma,  oczywiście,  zastosowanie 
tylko  w  przypadku  elektrolitów  słabych.  Przytoczone  rozważania  można  zastosować 
również  do  równowag  dysocjacji.  Przyjmując,  że  współczynnik  aktywności  cząsteczek 
niezdysocjowanych  równy  jest  jedności,  możemy  równanie  (24)  przepisać  w  postaci 

*(«)  =  K^fl  (41) 


Uproszczenie  to  jest  dopuszczalne  dla  roztworów  o  10-2,  o  czym  świadczą  dane 
doświadczalne  (rys.  42).  Równanie  (41)  jest  więc  analogiczne  z  równaniem  (38).  Termo¬ 
dynamiczną  stałą  dysocjacji  K^c)  możemy  wyznaczyć  mierząc  stałą  K{c)  przy  różnych 
(małych)  stężeniach  jonowych,  a  następnie  ekstrapolując  wartość  stałej  K{c)  do  siły 
jonowej  J  —  0.  Następnie  średni  współczynnik  aktywności  jonów  słabego  elektrolitu 
w  roztworach  o  dowolnym  stężeniu  jonowym  obliczamy  zgodnie  z  równaniem  (41) 


/±  =  V  K(c)/K(C)  (41  a) 

Jeżeli  J  >  1CT2  (np.  w  obecności  soli  obojętnych),  to  założenie,  iż  współczynniki  aktyw¬ 
ności  niezdysocjowanych  cząsteczek  są  równe  jedności,  traci  uzasadnienie.  Równanie 
(41)  przekształca  się  znowu  w  równanie  (24).  Przepiszemy  je  w  następującej  postaci 


*00  = 


K<of± 

/h/h2o 


(42) 


Współczynniki  aktywności  /h2o  rozpuszczalnika  wyznacza  się  z  pomiarów  prężności  pary  (rozdz.  II, 
p.  7a),  natomiast  współczynniki  aktywności  fu  kwasu  niezdysocjowanego  z  pomiarów  rozpuszczalności, 
podobnie  jak  w  przypadku  soli.  Jeżeli  znana  jest  wartość  K(C)  słabego  elektrolitu  w  danym  roztworze  soli, 
to  rozpuszczalność  l  niezdysocjowanej  części  słabego  elektrolitu  można  wyznaczyć  określając  analitycznie 
całkowitą  rozpuszczalność  tego  elektrolitu  w  roztworach  o  różnej  sile  jonowej ;  siłę  jonową  roztworu  zmie¬ 
nia  się  przez  dodawanie  różnych  ilości  soli  obojętnej.  Następnie  odkładając  na  wykresie  zależność  /  ody,  a 
lepiej  od  ~\/ J  i  ekstrapolując  do  J  —  0,  otrzymujemy  rozpuszczalność  l0  w  warunkach  doskonałych,  tj. 


/«  = 


l 


(43) 


Na  rys.  41  przedstawiono  zależność  wartości  K{C)  2,4-dwunitrofenolu,  wyznaczonych  za  pomocą 
pomiarów  optycznych1)  w  różnych  roztworach  soli  obojętnych,  od  J  i  \  J.  Natomiast  na  rys.  42  podane  są 
rozpuszczalności  Z  niezdysocjowanej  części  słabego  kwasu  w  tych  samych  roztworach  soli,  również  jako 
funkcjay  i  J / J.  Jak  wynika  z  rys.  42,  wzrost  siły  jonowej  powoduje  w  pewnych  przypadkach  wzrost,  w  pew¬ 
nych  zaś  zmniejszenie  rozpuszczalności  /.  Zależy  to  od  tego,  czy  dana  sól  ma  działanie  wsalające  czy  też 
wysalające  (rozdz.  VI,  p.  8).  Dla  wartości  J  <  10~2  rozpuszczalność  /  jest  stała  w  granicach  błędu  po¬ 
miaru.  W  tym  więc  zakresie /„  =  1.  Wykres  logice)  =  fi^j)  przechodzi  przez  maksimum  przy  większych 
wartościach  siły  jonowej.  Podstawiając  wartości  /h2o  i  /«  do  równania  (42)  otrzymujemy  wyrażenie  na 
średni  współczynnik  aktywności  jonów  kwasu 

f±  —  ]//h3o+/a- 

Zależność  tego  współczynnika  od  ]/ J  przedstawiono  na  rys.  43.  Oczywiście  f±  wykazuje  wartość  ekstre¬ 
malną,  podobnie  jak  logK(c)  [patrz  równanie  (42)].  Przechodzi  on  przez  minimum  przy  tej  samej  w  przy¬ 
bliżeniu  sile  jonowej,  przy  której  logice)  wykazywał  maksimum. 


^  H.  v.  Hal  ban,  G.  Kor  tum,  Z.  physik.Chem.  (A)  170,  351  (1934):  (A)  173,  449  (1935). 
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Y3  0,250  0,500  0,750  1,000  1,250  1,500  1,750 

Rys.  41.  Klasyczna  stała  dysocjacji  2,4-dwunitrofenolu,  wyznaczona  na  podstawie  pomiarów  optycznych 
w  roztworach  różnych  soli  obojętnych,  jako  funkcja  \/j 


V0  0,250  0,500  0,750  1,000  1,250  1,500 


Rys.  42.  Rozpuszczalność  niezdysocjowanego  2,4-dwunitrofenolu  w  roztworach  różnych  soli  obojętnych 

jako  funkcja  ]/j 


Rys.  43.  Średni  współczynnik  aktywności  f±  2,4-dwunitrofenolu  w  roztworach  różnych  soli  obojętnych 

jako  funkcja  ) / J 
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Obie  opisane  metody  dostarczają  bardzo  dokładnych  i  pewnych  wartości  współczynnika  aktywności, 
ponieważ  do  wyznaczania  K(c )  i  rozpuszczalności  posługujemy  się  bardzo  precyzyjnymi  metodami  optycz¬ 
nymi.  Ich  zastosowanie  jest  jednak  ograniczone  z  jednej  strony  do  elektrolitów  słabych,  z  drugiej  zaś  do 
stosunkowo  trudno  rozpuszczalnych  soli.  Jedynie  w  tych  przypadkach  siła  jonowa  jest  dostatecznie  mała, 
aby  można  było  przeprowadzić  ekstrapolację  do  siły  jonowej  równej  zeru. 


Pomiary  siły  elektromotorycznej  ogniwa  galwanicznego 
W  ogniwie  galwanicznym 

Pt(H2)/HCl(w)  [AgClJ/Ag  (44) 

które  omówimy  szczegółowo  w  rozdz.  X,  przebiega  następująca  reakcja 

[Ag  Cl]  +  7yH2  +  H20  — >  Ag  4-  H30+  -J-  Cl  (45) 


Ubytek  potencjału  termodynamicznego  na  1  mol  AgCl,  czyli  tzw.  praca  reakcji,  określony 
jest  równaniami  (11,219)  i  (11,220) 

AG  =  AG^RT\naUi0+acl-  =  AGQ+RT\n{m±f±f  (46) 

Ponieważ  aktywności  czystych  substancji  (wliczając  w  to  fazę  stałą  AgCl)  można  przyjąć 
za  równe  jedności  (rozdz.  II,  p.  9b)  wartość  AG  równa  jest  energii  elektrycznej  dostar¬ 
czanej  przez  ogniwo  na  1  mol  AgCl  w  danych  warunkach  temperatury,  ciśnienia  i  aktyw¬ 
ności  uczestniczących  w  reakcji  substancji: 

AG=-AEneF  (47) 

Wyrażając  AE  w  woltach  i  F  w  kulombach  otrzymamy  AG  w  dżulach;  ne  oznacza  war¬ 
tościowość  elektrochemiczną  procesu,  tj.  liczbę  faradajów  przepływających  przez  ogniwo 
na  1  mol  AgCl.  Z  równań  (46)  i  (47)  wynika,  iż: 


AE  =  AE0  -  -=^r  lnm±  f±  (48) 

neF 

Średni  współczynnik  aktywności  f±  kwasu  solnego  o  stężeniu  m  można  więc  wyznaczyć 
przez  pomiar  AE.  Następnie  określa  się  standardową  siłą  elektromotoryczną ,  odpowiadają¬ 
cą  standardowej  pracy  reakcji  AG0,  przez  ekstrapolację  pomiarów  do  stężenia  zerowego, 
ponieważ  aktywności  roztworu  o  stężeniu  m  =  1  normowane  są  przez  właściwości 
doskonałych  roztworów  rozcieńczonych.  Ekstrapolację  przeprowadza  się  różnymi 
sposobami,  o  czym  będzie  jeszcze  mowa  dalej  (rozdz.  XI,  p.  1).  Siłę  elektromotoryczną 
odpowiedniego  ogniwa  mierzymy  z  maksymalną  odtwarzalnością  10~5  V.  Odpowiada 
to  błędowi  względnemu  oznaczenia  f±  równemu  0,02  %1}.  A  więc  pomiary  siły  elektro¬ 
motorycznej  pozwalają  wyznaczyć  f±  z  bardzo  dużą  dokładnością  (do  czwartego  miejsca 
po  przecinku2)). 


„  .  2,30  ,  da±  d/±  2,30 

)  Z  równania  dAE  =  —kd\oga±  wynika  da±  =  - lO~AE/k  dAE.  Stąd  - = - =  — - — 

k  a±  f±  k 

,  .  7  „  2 RT  df± 

gdzie  k  =  2,30 — —  ~  0,12  w  temperaturze  pokojowej,  tak  że  - =  20  dAE. 

F  f±  / 

2)  Patrz  np.  H.  S.  H  a  r  n  e  d,  R.  W.  Ehlers ,  J.  Am.  Chem.  Soc.  54,  1350  (1932);  55,  2179 
(1933);  G.A.  Akerlof,  J.  W.  T  e  a  r  e,  ibid.  59,  1855  (1937). 


dAE, 

(49) 
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Do  wyznaczania  współczynników  aktywności  służą  oprócz  ogniw  typu  (44)  także 
tzw.  ogniwa  stężeniowe  z  przenoszeniem  (rozdz.  X,  p.  3).  Metoda  ta  wymaga  jednak 
całkowania  graficznego,  w  związku  z  zależnością  liczb  przenoszenia  od  stężenia.  Dlatego 
jest  ona  bardziej  pracochłonna.  Jej  dokładność  jest  podobna  jak  w  przypadku  użycia 
ogniw  galwanicznych,  jeżeli  pomiary  prowadzono  w  sprzyjających  warunkach1*. 


Pomiary  prężności  pary 

Aktywności  substancji  łatwo  lotnych,  np.  rozpuszczalników,  można  wyznaczyć 
bezpośrednio  z  pomiarów  prężności  pary  [równanie  (11,165)].  Metoda  ta  nie  znajduje 
jednak  zastosowania  w  przypadku  substancji  trudno  lotnych,  zwłaszcza  soli.  Natomiast 
współczynniki  aktywności  soli  w  roztworze  można  wyznaczyć  za  pomocą  równania 
Gibbsa-Duhema  po  określeniu  współczynników  aktywności  rozpuszczalnika.  Z  równania 
(11,100)  otrzymujemy  równanie  analogiczne  do  (11,107) 

x2 

log/20  =  —  f  ~d  log/i  (50) 

J  >%2 
0 


Całkę  tę  można  przedstawić  bezpośrednio  graficznie,  ponieważ  dla  czystego  rozpuszczal¬ 
nika  fi  =  1,  log ^  —  0  i  —  =  00.  Chcąc  otrzymać  funkcję,  której  wartość  zbliża  się 

%2 

do  zera  wraz  z  rosnącym  rozcieńczeniem,  wychodzimy  z  przekształconego  równania 
Gibbsa-Duhema  (11,78)  o  postaci2* 

tiid  ln«i  =  —  n2d\na2 


Mnożąc  obie  strony  równania  przez  1000 oraz  uwzględniając  równanie 
otrzymujemy 


1000 


d\na\ 


—  m2d\na2 


(11,108) 

(51) 


Wprowadzając  średni  współczynnik  aktywności  [równanie  (34)]  otrzymamy 


1000 

Mi 


dhiai  —  —  vm2dln(m2f±) 


(52) 


Następnie  wprowadzamy  współczynnik  osmotyczny  /0  zgodnie  z  równaniem  (19): 


d(vm2fo)  =  vm2dln(m2f± )  (53a) 

Równanie  to  przekształca  się  w 

dlnf±  —  d/o+(/o— l)dlnm2  (53b) 

Po  scałkowaniu  ( lim  /0  =  1)  otrzymujemy 

m2  ->  0 

m2 

ln/±  =  (/o- 1)  +  /  Uo-l)d\nm2  (54) 

_ _  o 

^  Nowe  wyniki  uzyskane  za  pomocą  tej  metody  omówiono  np.  w  pracy:  H.  G.  M  c  L  e  o  d,  A.  R. 
Gordon,  J.  Am.  Chem.  Soc.  68,  58  (1946) ;  T.  Shedlovsky,  ibid.  70,  3680  (1950). 

2)  M.  R  a  n  d  a  1 1,  A.  M.  W  h  i  t  e,  J.  Am.  Chem.  Soc.  48,  2514  (1926). 
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Całkę  można  przedstawić  w  sposób  graficzny.  W  tym  celu  należy  zastąpić  zmienną 
dh\m2  przez  2dh\m\12.  Otrzymamy  wówczas 

dm\/2  (54a) 

Wyrażenie  (/0—  l)/]/w2  jest  zbieżne  nawet  dla  j/m2  =  0  i  osiąga  w  granicy  wartość 
różną  od  zera.  Z  zależności  (/0—  l)/]/m2  od  | /  m2  można  więc  obliczyć  całkę.  Wartość 
(/o  —  1  )/]/m2  otrzymujemy  z  pomiarów  prężności  pary. 

Różnice  w  prężnościach  pary  czystej  wody  i  roztworu  można  zmierzyć  za  pomocą  wielu  metod. 
W  bezpośredniej  metodzie  statycznej  do  wyznaczenia  Ap  stosuje  się  manometr.  W  celu  zwiększenia  do¬ 
kładności  odczytu  jest  on  napełniony  odpowiednią  cieczą  manometryczną  (np.  olejem  próżniowym)1). 
W  metodzie  dynamicznej  strumień  suchego  azotu  przechodzi  kolejno  przez  czystą  wodę,  silny  środek  od¬ 
wadniający  [np.  Mg(C104)2],  roztwór  badany  oraz  inny  czynnik  odwadniający.  Ilość  wody  pochłoniętej 
przez  obie  substancje  suszące  jest  proporcjonalna  do  prężności  pary2).  W  metodzie  izopiestycznej 3)  wykorzy¬ 
stuje  się  dwa  roztwory  różnych  soli  o  podobnym  stężeniu  pary  wodnej  nad  roztworami.  Następnie  desty¬ 
luje  się  wodę  z  jednego  roztworu  do  drugiego  tak  długo,  aż  ciśnienia  par  wyrównają  się.  W  metodzie  tej 
konieczna  jest  dokładna  znajomość  krzywej  zależności  ciśnienia  pary  od  stężenia  elektrolitu  porównawczego. 
Podczas  destylacji  temperatura  jednego  z  roztworów  obniża  się,  a  drugiego  wzrasta.  Aby  uniknąć  powsta¬ 
wania  różnicy  temperatur,  należy  zapewnić  dobry  kontakt  termiczny  między  roztworami  (naczynia  platy¬ 
nowe  lub  srebrne).  Jeżeli  jednak  roztwory  są  od  siebie  odizolowane  termicznie,  wytwarza  się  pewien  stan 
stacjonarny.  W  stanie  tym  różnice  w  prężnościach  pary  między  obu  roztworami  są  kompensowane  przez 
powstającą  różnicę  temperatur.  Na  tej  zasadzie  opiera  się  metoda  „równowagi  dwutemperaturowej”4). 
W  metodzie  tej  utrzymuje  się  obok  siebie  w  kontakcie  roztwór  o  temp.  25  °C  i  czystą  wodę  o  temperaturze 
niższej  niż  25°C.  Zachodzi  wówczas  samorzutna  destylacja  wody,  która  ustaje  z  chwilą  wyrównania  ciś¬ 
nień.  Różnicę  ciśnień  w  stanie  równowagi  oblicza  się  ze  znanej  krzywej  zależności  ciśnienia  pary  od  tem¬ 
peratury  wody,  zmierzonej  różnicy  temperatur  oraz  dokonanej  po  pomiarze  analizy  roztworu. 

Pomiary  ciśnienia  pary  są  dość  kłopotliwe  i  czasochłonne.  Ponadto  w  przypadku 
roztworów  rozcieńczonych  (m  <  0,1)  są  one  zbyt  mało  dokładne,  aby  mogły  być  stoso¬ 
wane  do  oznaczania  współczynników  aktywności  substancji  rozpuszczonej.  Dlatego 
też  dla  roztworów  rozcieńczonych  lepsze  wyniki  daje  metoda  następująca. 

Pomiary  temperatury  krzepnięcia 

Podstawiając  TT0  x  T\  i  T0~T  =  ft  do  równania  (11,172),  otrzymujemy  nastę¬ 
pujące  wyrażenie  na  aktywność  rozpuszczalnika  (w  danym  przypadku  wody): 

ln  ax  =  ~  =  —  Aft  (55) 

Zakładamy  przy  tym,  że  molowe  ciepło  topnienia  rozpuszczalnika  AHX  jest  niezależne 
od  T.  Uwzględniając  zależność  AHX  od  T  [podobnie  jak  w  równaniu  (11,169)]  otrzy¬ 
mujemy  drugie  przybliżenie: 

ln  ax  =  —Aft—Bft2  (56) 

ł)  Patrz:  R.  E.  Gibson,  L.  H.  Adams,  J.  Am.  Chem.  Soc.  55,  2679  (1933). 

2)  Patrz  M.  F.  B  e  c  h  t  o  1  d,  R.  F.  Newton,  ibid.  62,  1390  (1940). 

3)  Patrz  A.  R.  Gordon,  ibid.  65,  221  (1943). 

4>  R.  H.  S  t  o  k  e  s,  J.  Am.  Chem.  Soc.  69,  1291  (1947). 
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J  \  m2 
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gdzie  B  =  5,4  •  10  6.  Wartość  B  określona  jest  przez  ciepło  molowe  ciekłej  wody  i  lodu. 
Podstawiając  wyrażenie  na  lnax  ponownie  do  równania  Gibbsa-Duhema  (52)  oraz 

uwzględniając,  że  według  równania  (11,174)  A  =  A  •  55,51  =  1/Ek  (Ek  molowe 

obniżenie  temperatury  krzepnięcia)  otrzymamy 


d\n  (tn_f±)  — 


2£-55,51$ 


d& 


Ekvm2  vm2 

Wprowadzamy  ponownie  współczynnik  osmotyczny  w  postaci 


tak,  że 


dj  = 


dd  '&dm2 
Ekvm2  Ekvmz2 


ATao 

lub 


1 


d& 


Ekvm2 


Ekvm2 


(1  —j)d\nm—dj 


otrzymamy  wówczas 


a  po  scałkowaniu 


2/2.55  51$ 

d\tif±  =  -dj-jdlnm2+  d& 


vm2 


m2  u 

ln/±  =  /+ J  jd\nm2—C  j 


Mb 

vm2 


(57) 

(58) 

(59) 

(60) 

(61) 


Pominąwszy  ostatni  człon  równania  (54)  i  (61)  są  identyczne.  Wspomniany  człon  uwarun¬ 
kowany  jest  zależnością  ciepła  topnienia  od  T.  Jego  pominięcie  powoduje  błąd  w  war¬ 
tości  log/±  ograniczający  się  w  większości  przypadków  do  kilku  jednostek  na  czwartym 
miejscu  po  przecinku. 

Równanie  (61)  umożliwia  obliczenie  średnich  współczynników  aktywności  soli  rozpuszczonej  dla 
dowolnych  stężeń  i  odpowiadających  im  temperatur  krzepnięcia  roztworu  T'  =  T0— #.  Chcąc  sprowadzić 
wartości/±  do  jednakowej  temperatury  (np.  25°)  należy  zastosować  równanie  (11,96).  Równanie  to  podaje 
zależność  aktywności  rozpuszczalnika  od  T: 


(62 

dT  RT2 

A Hlt  różniczkowe  ciepło  rozcieńczania  (rys.  16),  jest  również  zależne  od  temperatury.  Można  je  prze¬ 
liczyć  za  pomocą  równania  (11,138)  na  dowolną  temperaturę  Ts  (np.  25°): 


Po  scałkowaniu  uzyskamy 


AHX  =  (AH^+AC^iT-Ts) 

Tsah, 


(63) 


/ĆJIIi 

— YdT  = 
T> 


Ts—T'  [Ts  Ts-T'  1  Ts 

=  ln(a[)T'-(AH1)Ts^^  +  ACpJ^-^^--ln 


RTST' 

=  InfaJr'  —  (AHi)Tsy-\-ACPiz 


R  TST'  R  T 


(64) 
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V.  Mocne  i  słabe  elektrolity 


Wartości  liczbowe  funkcji  y  i  z  zostały  obliczone  dla  szeregu  wartości  T'  i  Tg  =  298,16°K  i  stabelary- 
zowane1).  Przeliczając  za  pomocą  równania  (52)  na  współczynniki  aktywności  uzyskamy 


55,515 ln 


(tfi)rs 


—  vm2  8  ln 


(/±)  TS 
U  ±)T' 


ln(/±)rs  —  ln(/±)r'  - 


55,51 


m2 

J 


djACpZ-j.AH^T^} 

m2 


(65) 


Metodą  tą  obliczono  współczynniki  aktywności  wielu  soli2).  Chcąc  uzyskać  dokład¬ 
ność  do  0,0001  w  obliczaniu  log/± ,  należy  A  T  mierzyć  z  dokładnością  ±7  •  10~4  deg 
przy  m2  —  1.  Dopuszczalny  błąd  pomiaru  AT  maleje  proporcjonalnie  do  m2.  A  więc 
w  przypadku  roztworów  rozcieńczonych  wymagania  dotyczące  dokładności  pomiarów 
AT  są  bardzo  wysokie. 


Rys.  44.  Zależność  od  J  średniego  współczynnika  aktywności  f±  różnych  soli  (wyznaczonego  różnym 

metodami) 


Do  wyznaczania  współczynników  aktywności  soli  w  roztworze  można  stosować 
również  pomiary  podwyższenia  temperatury  wrzenia ,  podstawiając  otrzymane  wartości 
do  równania  Gibbsa-Duhema.  Molowe  podwyższenie  temperatury  wrzenia  w  roztwo¬ 
rach  wodnych  stanowi  zaledwie  około  1  / 4  molowego  obniżenia  temperatury  krzepnięcia. 

^  Patrz  H.  S.  H  a  r  n  e  d,  B.  B.  Owen,  The  Physical  Chemistry  of  Electrolytic  Solutions,  New 
York  1950,  str.  116. 

2)  Porównaj  zwłaszcza  G.  Scatchard  i  in.,  J.  Am.  Chem.  Soc.  54,  2690,  2696  (1932);  55,  4355 
(1933);  56,  805,  807  (1934).  Nowe  pomiary  dla  soli  składających  się  z  3  jonów  patrz  D.  E.  N  i  c  h  o  1- 
s  o  n,  W.  A.  F  e  1  s  i  n  g,  ibid.  72,  4469  (1950);  73,  3520  (1951). 
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Stąd  dokładność  pomiaru  T  powinna  być  prawie  czterokrotnie  większa,  by  zapewnić 
osiągnięcie  tej  samej  dokładności  określania  wartości /±.  Tak  dużej  dokładności  nie 
udało  się  dotychczas  w  warunkach  doświadczalnych  uzyskać.  Trudności  eksperymen¬ 
talne  pomiaru  podwyższenia  temperatury  wrzenia  są  na  ogół  większe  niż  trudności 
związane  z  pomiarem  obniżenia  temperatury  krzepnięcia1^  Dlatego  też  metoda  ta  nie 
uzyskała  równie  dużego  znaczenia,  chociaż  pomiary  prowadzone  pod  różnymi  ciśnie¬ 
niami  stwarzają  możliwość  bezpośredniego  pomiaru  zależności  współczynników  aktyw¬ 
ności  od  T. 

* 

Na  rys.  44  przedstawiono  zależność  współczynników  aktywności  f±  kilku  soli  od  J. 
Wartość  /±  maleje  początkowo  ze  wzrostem  stężenia  soli  osiągając  w  wielu  przypadkach 
minimum.  Przy  dalszym  wzroście  stężenia  f±  rośnie  osiągając  wysokie  wartości  przy 
dużych  stężeniach  soli.  Wartości  f±  soli  o  kationach  wielowartościowych  są  zwykle 
większe  niż  soli  o  anionach  obdarzonych  takim  samym  ładunkiem  ujemnym.  Nawet 
wśród  elektrolitów  tego  samego  typu  wartościowości  (1,1  lub  2,1;  rys.  44)  obserwuje 
się  znaczne  różnice  wartości  /± .  Do  prób  interpretacji  tego  zjawiska  powrócimy  jeszcze 
w  p.  4a  rozdz.  VI. 

LITERATURA 

H.  Falkenhagen,  Elektrolyte,  Leipzig  1953.  —  G.  Kortiim,  Elektrolytlósungen,  Leipzig 
1941.  —  H.  S.  Harned,  B.B.  Owen,  Physical  Chemistry  of  Electrolytic  Solutions,  New  York 
1950.  —  R.  A.  Robinson,  R.  H.  S  t  o  k  e  s,  Electrolyte  Solutions,  London  1959.  —  B.  E.  C  o  n- 
way,  Electrochemical  Data,  Amsterdam  1959. 


9  Patrz  E.  Plake,  Z.  physik.  Chem.  (A)  172,  105,  113  (1935);  R.  P.  Smith,  J.  Am.  Chem. 
Soc.  61,  497,  500,  1123  (1939). 


YI 

TEORIA  ODDZIAŁYWAŃ  MDĘDZYJONOWYCH 


Wprowadziliśmy  współczynniki  /±,/0  i/;,  jako  empiryczną  miarę  oddziaływań  między- 
jonowych  w  elektrolitach  i  stwierdziliśmy,  że  w  wystarczająco  rozcieńczonych  roz¬ 
tworach,  zarówno  Ac  jak  i  log  f±  są  liniowymi  funkcjami  j / c  lub  \/j.  Widocznie  taka 
postać  zależności  od  pierwiastka  kwadratowego  z  siły  jonowej  jest  charakterystyczna 
dla  elektrostatycznego  oddziaływania  jonów,  tzn.  dla  sił  dalekiego  zasięgu.  Przedsta¬ 
wiając  graficznie  zależność  log  f  ±  nie  od  |/c,  lecz  od  ułamka  molowego  x2,  otrzymamy 
krzywe  o  granicznym  nachyleniu  —  oo  w  punkcie  zerowym  (x2  ->  0).  Pisząc  równanie 
Gibbsa-Duhema  (11,100)  w  postaci 


8  log/i 
dx2 


3  log  f2 


x2 


8x  2 


1  x2 


(1) 


stwierdzimy,  że  dla  x2  -*■  0  musi  być  spełnione  albo 


8  log  fi 


8x  2 


-  =  0  albo 


dlog/2 
8x  2 


—  —  oo 


Jak  wykazują  rozważania  statystyczne,  ten  drugi  przypadek  występuje  tylko  wtedy, 
gdy  między  cząstkami  rodzaju  2  działają  siły  dalekiego  zasięgu,  tak  jak  to  ma  miejsce 
w  przypadku  jonów. 

Dla  nieelektrolitów ,  dla  których  charakterystyczne  są  oddziaływania  krótkiego  za¬ 
sięgu,  słuszna  jest  pierwsza  alternatywa.  Jeżeli  przedstawimy,  jak  zazwyczaj,  log/j 
w  postaci  szeregu  potęgowego  x2 ,  to  powinien  się  on  zaczynać  od  wyrazu  z  x\ : 


log  fx  =  Ax\ -f Bx ®  +  . . .  (2) 

natomiast  dla  substancji  rozpuszczonej,  tzn.  dla  log/2,  można  na  mocy  równania  (1) 
napisać 

l°g/2  =  Ax2  +Bxl + Cx\  +  . . ,  (3) 

tak  że  dla  x2  ->  0  będzie  8  log  f2/8x2  =  A.  Przedstawiając  graficznie  zależność  log/2 
od  x2  dla  rozpuszczonego  nieelektrolitu,  otrzymamy  w  obszarze  roztworów  rozcień¬ 
czonych  prostą  o  nachyleniu  A.  W  przypadku  roztworu  elektrolitu,  dla  przedstawienia 
log fi  również  w  postaci  potęgowego  szeregu  x2,  trzeba  napisać  zamiast  równania  (3) 

log/2  =  Ax2-\-Bx2-\-Cx2~\-  ...  (4) 


Wstęp 
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gdzie  0  <  n  <  1.  Wtedy  dla  x2  ->  0  będzie  2  log  f2ldx2  =  —  oo  i  w  roztworach  rozcień¬ 
czonych  należy  oczekiwać  liniowej  zależności  log/2  od  x2,  tak  jak  to  rzeczywiście  obser¬ 
wujemy  dla  n  =  1/2.  Ta  różnica  w  zachowaniu  się  współczynników  aktywności  roz¬ 
puszczonych  elektrolitów  i  nieelektrolitów  przy  dużych  rozcieńczeniach  jest  charaktery¬ 
styczna  dla  działania,  odpowiednio,  międzyjonowych  sił  dalekiego  zasięgu  lub  szybko 
słabnących  sił  Van  der  Waalsa. 

Van  Laar  jako  pierwszy  wypowiedział  myśl1),  że  omówione  w  p.  3  rozdz.  V 
tzw.  „anomalie”  mocnych  elektrolitów  można  objaśnić  działaniem  między  jonami 
kulombowskich  sił  dalekiego  zasięgu.  Następnie  podjęto  szereg  prób  rachunkowego 
określenia  zmniejszenia  energii  potencjalnej  roztworu  soli  wskutek  oddziaływań  między¬ 
jonowych2).  Punkt  wyjścia  stanowiło  tu  założenie,  że  pod  działaniem  kulombowskich 
sił  przyciągania  i  odpychania  jony  w  roztworze  przyjmują  podobne  położenia  jak 
w  sieci  przestrzennej  kryształu,  tzn.  że  np.  NaCl  tworzy  również  i  w  roztworze  regu¬ 
larną  sieć  przestrzenną.  Stąd  średnie  „odstępy  sieciowe”  r  można  w  prosty  sposób 
obliczyć  z  objętościowego  stężenia  roztworu.  Dla  średnich  odstępów  np.  między  Na+ 
i  Cl-  w  ^-molowym  roztworze  NaCl  otrzymamy 


Odpowiadającą  temu  „energię  sieciową”,  tzn.  energię  potencjalną  elektrostatycznego 
oddziaływania  jonów,  można  obliczyć  w  sposób  analogiczny  jak  w  przypadku  energii 
sieciowej  kryształu  (por.  rozdz.  III,  p.  3).  Wpływ  rozpuszczalnika  uwzględniamy 
przez  wprowadzenie  makroskopowej  stałej  dielektrycznej,  s-krotnie  osłabiającej  siły 
oddziaływania.  Określoną  w  ten  sposób  elektrostatyczną  energię  oddziaływania  roz¬ 
tworu  soli  opisuje  wzór  analogiczny  do  pierwszego  członu  równania  (111,64) 


U 


-N 


Ael 


2  nN 

1000 


=  -CfTc 


(6) 


Energia  ta  jest  bezpośrednio  związana  z  potencjałem  chemicznym  rozpuszczonej  soli, 
jeżeli  bowiem  ten  ostatni  zapiszemy  w  postaci  danej  równaniem  (11,111) 

M 2  ==  /*2o  T  T  In  c2f2o  =  ^20-\-RT\nc2-\-2RTlnf±  (7) 

to  ostatni  składnik  wyznaczy  nam  różnicę  w  wartości  potencjału  chemicznego  w  sto¬ 
sunku  do  roztworu  doskonałego  o  tym  samym  stężeniu,  a  przez  to  również  i  wpływ 
oddziaływania  międzyjonowego  na  wielkość  [i2.  Z  równan  (6)  i  (7)  wynika  następująca 
postać  zależności  średniego  jonowego  współczynnika  aktywności  od  stężenia,  w  wodnym 
roztworze  1,1 -wartościowego  elektrolitu,  w  25°C: 

-logĄ  =  0,29  f/7  (8) 

Dla  elektrolitów  nie  krystalizujących  w  układzie  regularnym  zmienia  się  zgodnie 
z  tabl.  11  jedynie  współczynnik  proporcjonalności  A. 


9  J.  J.  v  a  n  Laar,  Z.  physik.  Chem.  15,  457  (1894);  18,  245  (1895);  por.  także  Z.  anorg.  Chem. 
139,  108  (1924). 

2)  R.  M  a  1  m  s  t  r  6  m,  Z.  Elektrochem.  11,  797  (1905). 


14  Elektrochemia 


210 


VI.  Teoria  oddziaływań  międzyjonowych 


Podaną  zależność  od  c1/3  obserwuje  się  dla  wielu  wodnych  roztworów  elektrolitów 
przy  stężeniach  przewyższających  rząd  wielkości  10-3mol/l,  a  w  niektórych  przypadkach 
dochodzących  do  kilku  moli  na  litr. 

Empirycznie  można  więc  wyróżnić  dwa  obszary  stężeń:  jeden  przy  c  <  10~3  mol/l, 
w  którym  obserwuje  się  zależność  od  ]/c,  i  drugi  przy  c  >,  10~3  mol/l,  w  którym  często 
zależność  od  Y c  lepiej  odpowiada  rzeczywistości.  Stężenia  granicznego  nie  należy  jednak 
uważać  za  ostro  zaznaczony  punkt  oddzielający  od  siebie  te  dwa  obszary.  Daje  ono  je¬ 
dynie  pojęcie  o  rzędzie  wielkości  stężeń.  Przy  przejściu  z  obszaru  wyższych  stężeń  do 
niższych  koncepcja  sieci  jonowej  (z  której  wynika  wprost  zależność  od  f/c)  traci  zasto¬ 
sowanie.  Jest  to  zrozumiałe.  Ruch  cieplny  zakłóca  porządek  sieci.  Przy  danej  sile  jo¬ 
nowej,  rozmieszczenie  jonów  będzie  tym  bardziej  nieuporządkowane,  im  wyższa  jest 
temperatura.  W  równym  stopniu  zmniejsza  się  także  przejawiające  się  makroskopowo 
oddziaływanie  elektrostatyczne.  W  niższych  temperaturach  energia  ruchów  cieplnych 
wystarcza  wprawdzie  do  zniszczenia  porządku  sieciowego,  lecz  średnio  w  czasie  np. 
wokół  jonu  dodatniego  znajduje  się  jednak  ciągle  więcej  jonów  ujemnych  niż  dodatnich. 
Uwzględnienie  wpływu  ruchów  cieplnych  zmusza  więc  do  zastąpienia  przy  niższych 
stężeniach  koncepcji  sieci  jonowej  koncepcją  „atmosfery  jonowej”.  Tę  atmosferę  jonową 
można  sobie  wyobrazić  jako  rozmyty  w  czasie  wokół  jonu  centralnego  ładunek  elek¬ 
tryczny  o  kulistej  symetrii  rozkładu.  Jego  gęstość  zależy  od  odległości  r  do  jonu  central¬ 
nego,  a  ładunek  sumaryczny  równy  jest  ładunkowi  jonu  centralnego  i  przeciwny  mu 
co  do  znaku.  Jak  wykazali  Debye  i  Hiickel1/  ten  rodzaj  rozkładu  prowadzi|w  konse¬ 
kwencji  do  zależności  od  \/c,  przy  czym  zależności  te  są  spełnione  nawet  ilościowo. 

1.  ATMOSFERA  JONOWA 

W  wywodach  Debye’a  i  Huckela  przyjmuje  się  następujące  wyjściowe  założenia 
upraszczające: 

a)  Dla  oddziaływań  międzyjonowych  właściwe  są  wyłącznie  elektrostatyczne  siły 
Coulomba;  wszystkie  pozostałe  rodzaje  sił  międzycząsteczkowych  pomijamy. 

b)  Jako  stałą  dielektryczną  roztworu  stosujemy  stałą  | dielektryczną  czystego  roz¬ 
puszczalnika,  tzn.  nie  bierzemy  pod  uwagę  zmiany  wartości  stałej  dielektrycznej  przez 
rozpuszczone  sole. 

c)  Jony  uważamy  za  kuliste  niepolaryzowalne  ładunki  o  kulistej  symetrii  pola. 

d)  Energię  przyciągania  wskutek  oddziaływań  międzyjonowych  uważamy  za  małą 
w  porównaniu  z  energią  ruchów  cieplnych. 

e)  Mocne  elektrolity  uważamy  za  całkowicie  zdysocjowane,  niezależnie  od  stężenia. 

Tok  rozumowania  jest  tu  następujący:  w  ustalonym  w  przestrzeni  elemencie  obję¬ 
tości  dV  roztworu  elektrolitu,  średnia  w  czasie  wartość  ładunku  jest  równa  zeru,  gdyż 
ze  względu  na  warunek  elektroobojętności  prawdopodobieństwo  znalezienia  się  w  nim 
jonów  dodatnich  i  ujemnych  jest  jednakowe.  Z  tego  samego  względu  również  i  potencjał 


P.  D  e  b  y  e,  E.  Hflckel,  Physik.  Z.  24,  185  (1923). 
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tego  elementu  objętości  względem  dowolnego  innego,  ustalonego  w  przestrzeni  elementu 
objętości  tego  samego  roztworu  jest  średnio  w  czasie  równy  zeru.  Jeżeli  jednak  zamiast 
stałego  wybierzemy  ruchomy  układ  współrzędnych ,  którego  początek  będzie  sztywno 
związany  z  wybranym  dowolnie  „jonem  centralnym”  j,  wykonując  razem  z  nim  wszy¬ 
stkie  jego  ruchy,  to  dzięki  siłom  elektrostatycznym  w  elemencie  objętości  otaczającym/ 
średnio  w  czasie  będzie  się  znajdować  więcej  jonów  znaku  przeciwnego  niż  jonów  tego 
samego  znaku.  Powstanie  wówczas  potencjał  elektryczny  lpy  zdefiniowany  zgodnie 
z  równaniem  (1,58)  jako  praca  Zie0y),  którą  trzeba  wykonać  dla  przeniesienia  jonu 
o  ładunku  zrf 0  z  punktu  o  potencjale  zerowym  do  rozważanego  elementu  objętości. 
Potencjałowi  temu  odpowiada  ładunek,  przeciwny  co  do  znaku  ładunkowi  jonu  cen¬ 
tralnego,  którego  gęstość  oznaczamy  jako  q  dla  podkreślenia,  że  mamy  tu  do  czynienia 
z  wielkością  średnią  w  czasie.  Wyrażając  element  objętości  za  pomocą  współrzędnych 
biegunowych  dV  —  4 n  r2dr  i  całkując  po  całej  objętości  otrzymamy 

00 

J  4jtr2gdr  —  —Zje0  (9) 

a 

co  oznacza,  że  ładunek  sumaryczny  przeciwny  jest  co  do  znaku  i  równy  co  do  wielkości 
ładunkowi  jonu  centralnego;  a  jest  tu  najmniejszą  odległością,  na  jaką  inne  jony  mogą 
się  zbliżyć  do  jonu  centralnego.  Jeżeli  1  cm3  roztworu  zawiera  Niy  N2t  iV3  ...  Ni  jonów 
różnego  rodzaju,  o  ładunkach  ei  =  z je0,  e2  =  z2e0  ...  ei  =  Zie0,  to  według  prawa 
rozkładu  Boltzmanna  stężenie  każdego  z  tych  jonów  w  elemencie  objętości  dV  jest 
funkcją  stosunku  energii  oddziaływań  elektrostatycznych  do  energii  ruchów  cieplnych^ 


Stąd  wynika  bezpośrednio,  że  przy  T  ->  oo  czynnik  wykładniczy  znika  i  otrzymujemy 
NI  =  ( dNi/dV )  —  Ni.  Oznacza  to,  że  w  nieskończenie  wysokiej  temperaturze  prze¬ 
strzenne  rozmieszczenie  jonów  staje  się  całkowicie  równomiernym  i  „atmosfera  jonowa” 
przestaje  istnieć. 

Sumując  po  wszystkich  rodzajach  jonów  otrzymamy  na  średnią  w  czasie  gęstość 
ładunku : 

V  dNi  V  AT  *i«oV  n  i  \ 

Q  =  2j  Zi6Q~dV  =  2j  *ie°Niex p - kT~ 

W  analogiczny  sposób  wzór  barometryczny  wyraża  stężenie  cząsteczek  gazu  na  wysokości  h  nad 
poziomem  ziemi  jako  funkcję  przeciwnie  działających  sił  ciężkości  i  ruchów  cieplnych: 

dN  =  N0exp 

gdzie  N0  jest  liczbą  cząsteczek  w  1  cm3  na  wysokości  h  —  0,  m  jest  masą  pojedyncze  j cząsteczki,  a  g  przy¬ 
spieszeniem  ziemskim;  mgh  oznacza  więc  pracę  podniesienia  cząsteczki  na  wysokość  h.  k  =  R/N  jest 
stałą  Boltzmanna.  Ten  rozkład  cząsteczek  w  atmosferze  jest  całkowicie  analogiczny  do  rozkładu  jonów 
w ,, atmosferze  jonowej”. 
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Po  rozwinięciu  funkcji  wykładniczej  w  szereg  (e~x  =  1— . ~  -j-  ...) otrzymamy 
następnie 


(12) 


Jeżeli  zgodnie  z  założeniem  będzie  spełnione 


atieoip  <ś  kT 

to  po  odrzuceniu  dalszych  poza  drugim  wyrazów  szeregu  uzyskamy: 


e 


Nizfeof 

kT 


(13) 

(14) 


ponieważ  ze  względu  na  warunek  elektroobojętności  znika  także  i  pierwszy  wyraz 
szeregu.  Przy  takim  uproszczeniu  gęstość  ładunku  ~q  zależy  od  Tp  już  nie  wykładniczo, 
lecz  liniowo.  Dla  roztworów  pojedynczych  soli  binarnych,  o  są  =  |—  %2\  i  Ni  =  N2 
w  równaniu  (12)  znikają  wszystkie  wyrazy  zawierające  w  potęgach  parzystych.  Uprosz¬ 
czenie  do  postaci  równania  (14)  oznacza  więc  w  tym  przypadku  ograniczenie  szeregu 
do  pierwszych  trzech  wyrazów.  Należy  się  zatem  spodziewać,  i  doświadczenie  to  po¬ 
twierdza,  że  w  przypadku  elektrolitów  o  niesymetrycznym  typie  wartościowości  (#i  ¥= 
¥=  |-#2|),  tzn.  takich  soli  jak  CaCl2  lub  LaCl3,  odchylenia  od  praw  granicznych  wystąpią 
już  przy  mniejszych  wartościach  siły  jonowej  niż  w  przypadku  elektrolitów  symetrycz¬ 
nych,  zwłaszcza  1,1 -wartościowych.  Przestrzenna  gęstość  statycznego,  niezmiennego 
w  czasie  ładunku  związana  jest  z  potencjałem  równaniem  różniczkowym  Poissona 
(1,83)  (por.  rozdz.  I,  p.  6):  Aip  =  —4 jiq/s.  Zakładając,  że  jest  ono  spełnione  także 
i  dla  średniej  w  czasie  gęstości  ładunku,  tzn.  przyjmując  równość  obu  wartości  q, 
otrzymamy 

Ay  =  ^ NjZjTp  as  x2y  (15) 

gdzie  dla  zwięzłości  oznaczono 


\ne\ 

~ekT 


V  Ni  z? 


(16) 


Ze  względu  na  kulistą  symetrię  rozkładu  ładunków  wokół  jonu  centralnego  j, 
ip  zależy  tylko  od  odległości  r  od  początku  układu  współrzędnych.  Wobec  tego  operator 

1 

Laplace’a  zl  można  zastąpić  operatorem 
nanie  (15)  uprości  się  do  postaci 


d_ 

dr 


r2- 


dr 


| .  Po  podstawieniu  y  =  ipr,  rów- 
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o  ogólnym  rozwiązaniu  y  =  Ae  xrĄ -Be+xr,  skąd  otrzymujemy 


ip  =  A- 


B 


(18) 


Stałe  A  i  B  można  wyznaczyć  z  fizycznych  warunków  brzegowych  tego  problemu. 
Ponieważ  %p  musi  mieć  skończoną  wartość  również  i  przy  bardzo  dużym  r,  to  musi  być 
B  =  0.  Stałą  A  wyznacza  się  podstawiając  yj  —  Ae~xr  do  równania  (14)  i  uwzględnia¬ 


jąc  równanie  (16) 


h2s  e~*r 
4jt  r 


Wprowadzając  tę  wartość  q  do  równania  (9)  otrzymamy 

00 

Ax2e  j  re~Krdr  =  z  je  0 

a 

a  po  scałkowaniu 

A  =  Zj6° 

e  1  -\-kcl 

Ostatecznie,  dla  potencjału  yj  otrzymujemy 

(19) 

Równanie  (19)  stanowi  podstawę  teorii  Debye’a-Huckela.  Można  wyprowadzić  z  niego 
wszystkie  wielkości  termodynamiczne  dla  roztworów  elektrolitów,  zależne  od  oddzia¬ 
ływań  międzyjonowych.  Jak  już  wspomniano,  a  oznacza  tu  najmniejszą  odległość,  na 
jaką  dowolny  jon  może  zbliżyć  się  do  jonu  centralnego.  Stąd  często  nazywa  się  ją  „prze¬ 
ciętną  średnicą  jonową”,  przy  czym  przyjmuje  się  implicite ,  że  dla  wszystkich  par 
jonów  a  ma  jednakową  wartość,  co  oczywiście  nie  zdarza  się  w  rzeczywistości. 

Przeprowadzono  szereg  prób  zastąpienia  innymi  funkcjami  rozdziału  funkcji  rozdziału  zastosowanej 
przez  Debye’a  i  Hiickela,  wyprowadzonej  ze  statystyki  Boltzmanna  przez  rozwinięcie  w  szereg  i  odrzuce¬ 
nie  dalszych,  poza  drugim,  wyrazów  w  równaniu  (12).  Najbardziej  znaną  z  tych  prób  podjęli  Gronwałl, 
La  Mer  i  in.1*  przyjmując  również  jako  punkt  wyjścia  funkcję  rozdziału  Boltzmanna.  Uwzględniali  oni 
jednak  także  i  dalsze  wyrazy  rozwinięcia  (aż  do  5  dla  elektrolitów  o  symetrycznym  i  do  3  dla  elektrolitów 
o  niesymetrycznym  typie  wartościowości).  Miało  to  na  celu  ominięcie  założenia  określonego  równaniem 
(13),  które  nie  sprawdza  się  zwłaszcza  przy  małych  wartościach  parametru  a,  kiedy  to  jony  mogą  zbliżać 
się  do  siebie  na  bardzo  niewielkie  odległości,  oraz  w  przypadku  jonów  o  wyższej  wartościowości.  Jak  wy¬ 
kazują  obliczenia,  w  przypadku  elektrolitów  1,1 -wartościowych,  przy  a  >  3,5  A,  udział  tych  wyższych 
wyrazów  staje  się.  nieistotny.  Zgodnie  z  danymi  tabl.  13,  „przeciętne  średnice  jonowe”  rzadko  przekra¬ 
czają  podaną  wartość,  zwłaszcza,  jeżeli  weźmiemy  przy  tym  pod  uwagę,  że  małe  kationy  mają  pierwotną 
otoczkę  hydratacyjną,  która  dodatkowo  zwiększa  wartość  a.  W  nowszych  badaniach  statystycznych2* 
w  dziedzinie  oddziaływań  międzyjonowych  wprowadza  się  również,  jako  jedyny  zaczerpnięty  z  doświad¬ 
czenia  parametr,  minimalną  odległość  międzyjonową  a.  Badania  te  potwierdzają  wartość  rachunku  Debye’a- 
Hiickela  jako  pierwszego  przybliżenia  w  rozwiązywaniu  równania  Boltzmanna-Poissona. 

J)  T.  H.  Gronwałl,  V.  K.  La  Mer,  K.  S  a  n  d  v  e  d,  Physik.  Z.  29,  358  (1928);  V.  K. 
La  Mer,  T.  H.  G  r  o  n  w  a  1 1,  L.  J.  G r  e  i  f  f ,  J.  Phys.  Chem.  35,  2245  (1931). 

2)  J.  E.  Mayer,  J.  Chem.  Phys.  18,  1426  (1950);  J.  C.  P  o  i  r  i  e  r,  ibid.  21,  965,  972  (1953); 
J.  G.  K  i  r  k  w  o  o  d,  J.  C.  P  o  i  r  i  e  r,  jf.  Phys.  Chem.  58,  591  (1954). 
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Wicke  i  EigenX)  próbowali  zmodyfikować  funkcję  Boltzmanna  rozkładu  jonów  w  atmosferze  jonowej, 
uwzględniając  wzajemne  przestrzenne  wypieranie  się  jednakowo  naładowanych  jonów,  podobnie  jak  to 
się  robi  w  przypadku  gazów  rzeczywistych,  uwzględniając  objętość  własną  cząsteczek  np.  przez  wprowa¬ 
dzenie  stałej  b  do  równania  van  der  Waalsa.  W  tym  celu  wprowadzili  oni  wielkość  nu  ,, liczbę  pustych 
miejsc”,  które  w  jednostce  objętości  mogą  być  maksymalnie  obsadzone  przez  jony  rodzaju  i.  ni  jest  więc 
równe  1  /z>£  —  odwrotności  objętości  własnej  hydratowanego  jonu.  Dzięki  temu  funkcja  rozdziału  zmienia 
się  o  tyle,  że  liczba  jonów  w  elemencie  objętości  w  otoczeniu  jonu  centralnego  ■ —  N[  nie  może  przekroczyć 
wartości  nu  Zamiast  równania  (10)  przyjmuje  się  więc 


N'- 


-Ni 


-Ni 


—  =  Ni  exp 


_  kT  J 


(20) 


W  ten  sposób,  liczby  faktycznie  występujących  jonów  N-  względnie  A7;  zastępuje  się  przez  aktualne 
stosunki  tych  wielkości  do  liczby  istniejących  „wolnych  miejsc”' — N'jl(ni—Nj )  względnie  Ni/(ni—Ni). 
.  .  .  —  Ni 

„Mnożnik  liczby  wolnych  miejsc” - -  dotyczy  tylko  jednego  rodzaju  jonów,  tzn.  uwzględnia 

ni-Ni 

jedynie  wzajemne  przestrzenne  wypieranie  się  jednoimiennie  naładowanych  jonów,  następnie  przyjmuje 
się  bowiem,  że  jony  o  przeciwnych  ładunkach  nie  wypierają  się,  gdyż  ich  otoczki  hydratycyjne  ze  względu 
na  przeciwną  orientację  dipoli  H2Q  (por.  rozdz.  IV,  p.  1)  mogą  częściowo  przenikać  się  wzajemnie. 

Rozwijając  równanie  (20)  w  szereg  i  odrzucając  wyrazy  wyższe  niż  drugi,  otrzymamy  na  średnią 
w  czasie  gęstość  ładunku,  zamiast  równania  (14) 


Q  = 


yi  NiZielw 


oraz,  zamiast  równania  (19),  na  potencjał  y> 


zje  o 

y>  = 


kT 


(#’a 


m 

n i 


gdzie 


e  1  +x'a 

4nel 
skT 


(21) 

(22) 

(23) 


Metoda  Wicke-Eigena  modyfikacji  rozkładu  Boltzmanna  w  atmosferze  jonowej  spotkała  się  z  krytyką2) ; 
wysuwano  zarzut,  że  funkcja  rozkładu  dokoła  jonu  centralnego  j  zależy  nie  tylko  od  rozkładu  potencjału  y>j 
wokół  tego  jonu,  lecz  także  od  rozkładów  potencjału  y>i  wokół  pozostałych  jonów.  Następnie  wskazywa¬ 
no3),  że  również  prosty  rozkład  Boltzmanna  nie  prowadzi  do  fizycznie  nieosiągalnych  stężeń  „przeciw- 
jonów”  w  atmosferze  jonowej,  jeżeli  uwzględni  się  przy  tym  rozmiary  jonów.  Ponieważ  omówione  od¬ 
miany  funkcji  rozkładu  prowadzą  w  każdym  przypadku  do  skomplikowanych  równań  o  ograniczonej 
stosowalności,  to  w  dalszym  ciągu  będziemy  omawiać  tylko  metodę  Debye’a-Hiickela. 

Zastępując  w  równaniu  (16)  stężenie  Ni  (liczba  jonów  w  1  cm3)  objętościowym  stę- 

.  .  .  1000  Ni 

zemem  molowym  ct  =  — — —  otrzymamy 


,2  SnelN  1  y  2 
'  -  1000  skT  2  11 


(24) 


Wielkość  y}  jest  więc  proporcjonalne  do  zdefiniowanej  przez  równanie  (V,39)  siły 
jonowej  J\  ponadto,  zależy  ona  od  stałej  dielektrycznej  i  od  temperatury;  \fy  ma  wymiar 


x)  E.  Wicke,  M.  E  i  g  e  n,  Z.  Elektrochem.  56,  551  (1952);  57,  319  (1953);  Z.  Naturforsch.  8a> 
161  (1953). 

2)  E.  H  ii  c  k  e  1,  G.  K  r  a  f  f  t,  Z.  physik.  Chem.  N.  F.  3,  135  (1935) ;  A.  Munster,  Stati- 
stische  Thermodynamik,  Berlin  1956. 

3)  Por.  R.  A.  Robinson,  R.  H.  S  t  o  k  e  s,  Electrolyte  Solutions,  wyd.  2,  London  1959. 
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długości  i  nazywa  się  „promieniem  atmosfery  jonowej”.  Po  wprowadzeniu  do  wzoru 
wartości  liczbowych  stałych  uniwersalnych  (por.  tabl.  I  dodatku)  otrzymujemy 

1  =  1,988. 10-,0j/-j-[cm]  (25) 

Promień  atmosfery  jonowej  będzie  tym  większy,  skupienie  zaś  przeciwnie  naładowanych 
jonów  wokół  jonu  centralnego,  a  przez  to  i  oddziaływanie  międzyjonowe,  tym  mniejsze, 
im  mniejsza  będzie  siła  jonowa,  im  wyższa  zaś  stała  dielektryczna  oraz  temperatura. 
Wniosek  ten  wynika  już  zresztą  jakościowo  z  rozważań  podanych  w  p.  1  rozdz.  VI. 
Dla  wody  jako  rozpuszczalnika  w  25°C  (e  =  78,56)  otrzymamy  z  równania  (25)  zależność 

-i  -  3,04  •  1(T8  j/ y  [cm]  (25a) 

a  stąd  następujące  wartości  1/k: 


Tablica  28 


„Promień  atmosfery  jonowej”  w  wodzie  w  temp.  25°C  dla  różnych  stężeń  i  różnych 

typów  soli  [A] 


Typ  soli 

1,1 

1,2 

2,2 

1,3 

io-4 

304 

176 

151 

124 

c[mol/l] 

io-3 

96 

55,5 

48,1 

39,3 

io-2 

30,4 

17,6 

15,2 

12,4 

io-1 

9,6 

5,5 

4,8 

3,9 

Jak  wykazuje  porównanie  z  danymi  tabl.  13,  w  roztworach  bardzo  rozcieńczonych 
promień  atmosfery  jonowej  stanowi  wielokrotność  promienia  samego  jonu,  natomiast 
przy  wyższych  stężeniach  jest  porównywalny  z  promieniami  jonowymi. 

Określony  przez  równanie  (19)  potencjał  jako  funkcja  odległości  od  jonu  central¬ 
nego  j  składa  się  z  dwóch  części:  1)  udziału  samego  jonu  centralnego,  który  zgodnie 
z  równaniem  (1,65),  przy  uwzględnieniu  stałej  dielektrycznej,  dany  jest  wzorem 

w"  =  M*.  (26) 

er 

oraz  2)  udziału  pozostałych  jonów,  który  według  równań  (19)  i  (26)  wyraża  się  wzorem 


ip'  ~  ip — ip" 


*1*0  f  e™  c-xr  1 

er  Ll+^ 


(27) 


Chcąc  ostatecznie  obliczyć  potencjał  wytworzony  przez  samą  sferycznie  symetryczną 
atmosferę  jonową  w  punkcie,  w  którym  znajduje  się  jon  centralny,  musimy  przyjąć, 
że  do  kuli  o  promieniu  równym  minimalnej  odległości  a  od  jonu  centralnego  nie  mogą 
przenikać  ładunki  innych  jonów.  Oznacza  to,  że  wewnątrz  tej  kuli  potencjał  wytworzony 
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przez  atmosferę  jonową  jest  stały  i  równy  wartości  określonej  równaniem  (27),  przy 
podstawieniu  r  —  a: 


%jeQ  k 
s  1  -\-xa 


(28) 


Zgodnie  z  tabl.  28,  w  roztworach  bardzo  rozcieńczonych  mamy  x  10®  oraz  a  rzędu  wielkości 

10-8.  Wówczas  xa  &  10-2  można  pominąć  jako  małe  w  stosunku  do  1,  otrzymując  yj'  X  —  — — °  — , 

. .  e- l/x 

tzn.,  jak  wskazuje  porównanie  z  równaniem  (26),  wielkość  odpowiadającą  potencjałowi  wytworzonemu 
przez  pojedynczy  jon  przeciwnego  znaku  w  odległości  1  jx.  Wynika  stąd  poglądowo  sens  określenia  l/x 
jako  „promienia  atmosfery  jonowej”. 


Iloczyn  ładunku  jonu  centralnego  z  je  0  i  potencjału  wytworzonego  przez  atmosferę 
jonową  w  punkcie,  w  którym  znajduje  się  jon  centralny,  wyznacza,  zgodnie  z  równa¬ 
niem  (1,65),  energię  potencjalną  oddziaływania  elektrostatycznego  jonu  z  jego  atmo¬ 
sferą  jonową.  Wykonując  następnie  sumowanie  na  wszystkich  jonach  jednakowego 
rodzaju,  należy  wynik  sumowania  podzielić  przez  2,  gdyż  każdy  jon  jest  liczony  dwu¬ 
krotnie,  raz  jako  jon  centralny  i  drugi  raz  jako  część  atmosfery  jonowej.  Elektrostatyczna 
energia  potencjalna  oddziaływania  mola  jonowy  z  atmosferami  jonowymi  wynosi  zatem 


zjelN  x 
2  s  1  +xa 


(29) 


Ta  energia  oddziaływania  międzyjonowego  jest  oczywiście  równa  odchyleniu  molowego 
potencjału  termodynamicznego  (potencjału  chemicznego)  od  jego  wartości  w  roztworze 
doskonałym  /uJ0-\-RT  ln  xJt  kiedy  to  między  jonami  nie  ma  żadnego  oddziaływania. 
Zgodnie  z  równaniem  (11,102)  mamy  więc 


Afxej  =  RTlnfjo  = 


z)elN  x 
2e  1  A~xa 


(30) 


Wskaźnik  e  przy  spoczynkowym  potencjale  chemicznym  A/Uj  wskazuje,  że  mamy  tu 
do  czynienia  z  częścią  elektrostatyczną  spoczynkowego  potencjału  chemicznego,  dla 
której  mogą  się  ewentualnie  dołączać  jeszcze  dalsze  udziały,  uwarunkowane  innymi  od¬ 
działywaniami  międzycząsteczkowymi  w  roztworach  niedoskonałych  (np.  oddziaływa¬ 
niem  między  jonami  za  pomocą  sił  dyspersyjnych,  do  czego  powrócimy  dalej). 

Za  pomocą  równania  (28)  można  ponadto  obliczyć  wkład  elektrostatyczny  do  całkowitego  potencjału 
termodynamicznego  roztworu.  Posłużymy  się  do  tego  celu  następującym,  podanym  przez  Debye^ń, 
fikcyjnym  procesem: 

W  rozcieńczonym  roztworze  doskonałym,  w  którym  y>'r=a  ==  0,  jony  zostają  odwracalnie  rozładowane, 
następnie  przez  odwracalne  sprężenie  osmotyczne  doprowadzone  do  stężenia  Cj  i  ponownie  odwracalnie 
naładowane.  Na  mocy  równania  (28)  różnica  między  pracą  rozładowania  i  naładowania  pojedynczego 
jonu  rodzaju  /  wynosi 


ej  ej 


P.  D  e  b  y  e,  Physik.  Z.  25,  97  (1924). 
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jeżeli,  tak  jak  powyżej,  dla  roztworu  wystarczająco  rozcieńczonego  pominiemy  wartość  aa  jako  małą 
w  porównaniu  z  1.  Ponieważ  według  równania  (16)  a  —  Bej,  gdzie  B  wyraża  łącznie  wszystkie  stałe, 
otrzymamy  stąd 


ei 

f  eJdeJ 


Oil 


(32) 


Całkowity  wkład  elektrostatyczny  do  wartości  potencjału  termodynamicznego  otrzymuje  się  sumując 
po  wszystkich  jonach  i  uwzględniając,  że  NjV  —  tijN;  wynosi  on 


rij  Nel  z2j  a 

~3s 


(33) 


Porównajmy  to  wyrażenie  z  innym,  otrzymanym  odpowiednio  z  równania  (29)  przez  sumowanie  na 
wszystkich  jonach,  również  z  pominięciem  aa  jako  małego  wobec  1 : 


Ue 


2 


niNe20z)a 

~~2e 


(34) 


Różnica  między  Ue  i  AGe  polega  na  tym,  że  we  wspomnianym  odwracalnym  procesie  ładowania  ciągle 
wytwarza  się  atmosfera  jonowa,  odpowiadająca  w  każdej  chwili  ilości  udzielonego  jonowi  ładunku;  war¬ 
tość  —  Ue  natomiast  równa  jest  pracy  odwracalnego  rozładowania  jonów,  ustalonych  w  położeniach 
odpowiadających  ich  rozkładowi  w  stanie  całkowitego  naładowania.  Gdy  zróżniczkujemy  AGe  względem 
rij,  pamiętając  o  tym,  że  a  również  zależy  od  nj,  to  uzyskamy 


dAGe 

8nj 

otrzymamy  więc  ponownie  równanie  (30). 


=  A  fi  ej  =  - 


g)el  Na 
’  2e 


(35) 
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Równanie  (30)  wyznacza  indywidualny  współczynnik  aktywności  jonów  rodzaju  j, 
który,  jak  wykazano  w  p.  5  rozdz.  V,  nie  ma  określonego  sensu  termodynamicznego. 
Wprowadzając  za  pomocą  równania  (V,32)  średnie  jonowe  współczynniki  aktywności 
i  uwzględniając,  że  fl  —  fffl~,  otrzymamy 


1n  f  eo  H  lv+z2++v-zi 

J ±  2  skT  1  -\-aa\  v 

Można  łatwo  sprawdzić,  że 


(36) 


—(v+Ą+v_zi)  =  |^+^_! 

V 


(37) 


po  podstawieniu  zatem  wartości  a  z  równania  (24)  i  zamianie  logarytmów  naturalnych 
na  dziesiętne  uzyskamy  ostatecznie 


gdzie 


log/±  = 


a\z+z_\  ]/  y 
1  +Ba]/J 


A  = 


2nN  e\  1 


1,8246- 106 

(fiT)3/2 


(38) 


(39) 
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oraz 

_  /  8 nNel  \1/2  KT8  50,29 
B  ~  \  1000/e  /  {sTf2  0 sT )1/2 


(40) 


Wartość  a  należy  wyrażać  w  A.  Stosując  molarne  jednostki  stężenia  należy  )/  J  zastąpić 
Yr  tp°r-  równ.  (V,39)].  Ponieważ  w  bardzo  rozcieńczonych  roztworach  według 
równania  (11,109),  ct  «  Qimiy  należy  w  tym  przypadku  pomnożyć  stałe  A  i  B  przez  ]/ qx  . 
Wartości  liczbowe  A  i  B  dla  roztworów  wodnych  w  różnych  temperaturach  podano 
w  tabl.  V  dodatku.  Wartości  te  zależą  od  tego,  z  jaką  dokładnością  znamy  wartość 
e  w  danej  temperaturze.  Dla  wody,  na  podstawie  nowszych  pomiarów^  przy  zastoso¬ 
waniu  różnych  metod,  wyprowadzono  następujący  wzór  interpolacyjny,  który  w  prze¬ 
dziale  0 — 100°C  odtwarza  wartości  e  ze  średnim  odchyleniem  ±0,01%: 


st  =  87,740 — 0,40008* + 9, 398  •  1 0~4t2 — 1 ,41 0  •  1 0~6*3  (41) 

Jak  już  wspomniano  w  p.  1  tego  rozdziału,  w  roztworach  bardzo  rozcieńczonych 
można  w  pierwszym  przybliżeniu  pominąć  %a  —  Ba  ]/  J  jako  małe  wobec  1.  Otrzymamy 
wówczas  z  równania  (38)  prawo  graniczne  Debye’a-Huckela 

log/i  =  -A\ft,Kł\VJ  (42) 


Rysunek  45  ilustruje  doświadczalne  sprawdzenie  tego  granicznego  prawa  dla  roz¬ 
tworów  rozcieńczonych. 


Rys.  45.  Sprawdzenie  prawa  granicznego  Debye’a-Hiickela  drogą  pomiarów  optycznych 


Wprowadzając  wzór  graniczny  Debye’a-Huckela  (42)  do  równania  (V,41)  określa¬ 
jącego  termodynamiczną  stałą  dysocjacji  binarnego  słabego  elektrolitu,  otrzymamy: 

log^(e)  =  logiC(e)— 2  log/±  =  logS:(c)!-2^v"7  (43) 

Teoria  przewiduje  więc  liniową  zależność  log  K(cy  od  y  J,  określając  także  nachylenie 
tych  prostych.  Na  rys.  45  przedstawiono,  jako  funcję  \  J,  wyznaczone  drogą  precyzyj- 


ń  Por.  C.  G.  M  a  1  m  b  e  r  g,  A.  A.  M  a  r  y  o  1 1,  J.  Res.  Nat.  Bur.  Stand.  56,  Nr  1  (1956)  i  po¬ 
daną  tam  literaturę;  por.  także  H.  S.  H  a  r  n  e  d,  B.  B.  Owen,  The  Physical  Chemistry  of  Electro- 
lytic  Solutions,  wyd.  2,  1950,  str.  585. 
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nych  pomiarów  optycznych^,  stałe  dysocjacji2)  2,4-dwunitrofenolu  w  25  °C,  w  roz¬ 
tworach  wodnych  o  różnej  sile  jonowej  (wskutek  dodania  soli  obojętnych).  Widzimy, 
że  przy  J  <  3  •  10“3  punkty  pomiarowe  pokrywają  się  z  obliczoną  prostą  z  odchyleniami 
w  granicach  kilku  promille.  W  podanym  przedziale  stężeń  teoria  Debye’a-Huckela 
zgadza  się  więc  z  eksperymentem  w  granicach  dokładności  metody  doświadczalnej. 
Do  takiego  samego  wniosku  prowadzą  wyniki  starannych  pomiarów  rozpuszczalności 
soli  trudno  rozpuszczalnych,  w  obecności  różnych  soli  obcych3). 


Aktywność  substancji  rozpuszczonej  powiązana  jest  z  aktywnością  rozpuszczalnika  równaniem 
Gibbsa-Duhema.  W  związku  z  tym  wyznaczony  z  odpowiedhich  właściwości  roztworu  (ciśnienie  osmotycz- 
ne,  obniżenie  temperatury  krzepnięcia  itd.)  współczynnik  aktywności  rozpuszczalnika,  oraz  związany  z  nim 
za  pomocą  równania  (V,19)  współczynnik  osmotyczny  f0  w  roztworach  rozcieńczonych  powinny  być 
też  możliwe  do  obliczenia  w  oparciu  o  teorię  elektrostatyczną.  Zależność  współczynnika  osmotycznego 
od  stężenia  jonowego  uzyskamy  bądź  bezpośrednio  z  równania  (V,54),  po  podstawieniu  do  niego  wartości 
ln/±  określonej  prawem  granicznym  Debye’a-Hiickela  (42),  bądź  też  drogą  następującego  rozumowania. 
Prace  odwracalnego  izotermicznego  sprężania  osmotycznego  doskonałego  roztworu  rozcieńczonego  i  roz¬ 
cieńczonego  roztworu  elektrolitu  różnią  się  o  wartość  AGe —  elektrostatycznego  potencjału  termody¬ 
namicznego.  Wybierając  Vi  na  tyle  duże,  aby  roztwór  elektrolitu  również  spełniał  jeszcze  prawa  rozcień¬ 
czonych  roztworów  doskonałych,  otrzymamy: 


Wynika  stąd 


v2  V2 

AGe  —  Aizecz,  ^dosk.  =  J  ■^rzecz.dP7' -j-  J*  -^dosk ,dV 

Vi  Vi 


IJ, 1 


=  nr 


.+ 


8 AGe 

8V 


lub  uwzględniając  równania  (V,12) 


1  8AGe 

■^dosk. 


(44) 


(45) 


W  ten  sposób  otrzymujemy  poszukiwany  związek  między  /D  i  J  wyrażony  przez  pochodną  A  Ge  względem 
objętości.  Według  równania  (33)  wynosi  ona 

8 AGe  8 AGe  «/ Nel %j 


8V 


8k  8V 


—s- 


3  s 


8V 


gdzie  zgodnie  z  równaniem  (16),  uwzględniając  że  Nj  =  — 


rtiN 


8tc 

W 


v 

W 


skąd 


8  AGe 
8V 


njNe\z)x 


6eV 


(46) 


H.  v.  H  a  1  b  a  n,  G.  K  o  r  t  ii  m,  Z.  phyńk.  Chem.  (A),  170,  351  (1934). 

2>  Liniowa  zależność  między  log  K(c)  i  J fj  umożliwia  oczywiście  bardzo  dokładną  ekstrapolację 
do  j / J  =  0;  stąd,  jeżeli  pomiary  obejmują  bardzo  małe  wartości  J,  można  z  nich  wyznaczyć  z  dużą  do¬ 
kładnością  termodynamiczną  stałą  K(C )•  W  analogiczny  sposób  można  wyznaczyć  z  równania  (V,38) 
iloczyn  rozpuszczalności  Kl  ■ 

3)  Odnośnie  niepewności  przy  wyznaczaniu  granicznego  nachylenia  dla  log/±  oraz  w  przypadku 
innych  praw  granicznych  por.  E.  A.  G  u  g  g  e  n  h  e  i  m,  J.  E.  P  r  u  e,  Trans.  Faraday  Soc.  50,  710 
(1954). 
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Podstawienie  według  równania  (11,179)  77dogk.  =  cRT  =  y ,  nj  prowadzi  do 

Z  njelzfa 

l-/o  = - 

6  ekTZnj 

Ostatecznie,  wprowadzając  wyrażenie  na  x,  otrzymamy 

(47) 

przy  czym  stała  A  jest  ponownie  określona  przez  równanie  (39)  i  zawiera  czynnik  (eT)-3/2.  Podobnie 
jak  równania  (42),  równanie  (47)  jest  również  prawem  granicznym,  spełnianym  w  roztworach  bardzo 
rozcieńczonych;  dokładność  pomiarów  jest  jednak  zazwyczaj  niewystarczająca  do  dokładnego  doświad¬ 
czalnego  sprawdzenia  tego  równania. 


Z  zależności  elektrostatycznej  części  potencjału  termodynamicznego  AGe  od  V  wypro¬ 
wadziliśmy  wzór  wiążący /o  z  siłą  jonową.  W  podobny  sposób  przez  jedno-  lub  wielo¬ 
krotne  różniczkowanie  Apej  względem  temperatury  i  ciśnienia  możemy  również  wy¬ 
znaczyć  pozostałe  wielkości  spoczynkowe  funkcji  termodynamicznych,  uwarunkowane 
elektrostatycznym  oddziaływaniem  jonów.  Pomijając,  jak  poprzednio,  xa  jako  małe 
w  porównaniu  z  1,  otrzymamy  odpowiednie  prawa  graniczne  słuszne  dla  roztworów 
bardzo  rozcieńczonych.  W  ten  sposób  z  ( 8Ajuejl8p)T  wyznaczamy  za  pomocą  równań 
(11,95)  i  (11,15)  część  elektrostatyczną  cząstkowej  względnie  pozornej  objętości  molowej 


oraz  cząstkowej  ściśliwości  molowej  rozpuszczonej  soli ;  z  d 


{8T  za  pomocą  równań 


(11,96)  i  (II,132a)  wyznaczymy  część  elektrostatyczną  cząstkowej  entalpii  molowej , 
a  z  niej,  łatwo  dostępne  pomiarom  całkowite  ciepło  rozcieńczania  0  roztworu  soli; 
za  pomocą  równań  (11,83)  i  (11,137)  wyznaczymy  część  elektrostatyczną  cząstkowego 
względnie  pozornego  ciepła  molowego  soli.  We  wszystkich  przypadkach  otrzymujemy  te 
prawa  graniczne  w  charakterystycznej  dla  oddziaływania  międzyjonowego  postaci 
zależności  od  pierwiastka  kwadratowego  (dla  pojedynczych  soli): 


<pi  =  y>2oA-A'l/c  (pozorna  objętość  molowa)  (48) 

CP2  =  CP20-{-A"]/c  (cząstkowe  ciepło  molowe)  (49) 

0  —  A"'  j/c  (całkowite  ciepło  rozcieńczenia)  (50) 

Graniczne  nachylenia  tych  prostych  można  obliczyć  w  oparciu  o  teorię.  W  wielu  przy¬ 
padkach,  w  których  znane  były  wyniki  dokładnych  pomiarów  w  roztworach  wystarcza¬ 
jąco  rozcieńczonych,  również  i  dla  podanych  wielkości  stwierdzono  zadowalającą  zgod¬ 
ność  teorii  z  doświadczeniem1). 

W  przypadku  rozpuszczalników  o  małych  stałych  dielektrycznych  wielkości  xa  nie 
można  już  pominąć  jako  małej  w  porównaniu  do  1,  a  energia  oddziaływania  między¬ 
jonowego  wzrasta  odwrotnie  proporcjonalnie  do  s3/2.  Dalsze  odstępstwa  od  przyjętych 


11  Por.  E.  A.  G  u  g  g  e  n  h  e  i  m,  J.  E.  P  r  u  e,  łoc.  cit.  Niepewność  teoretycznych  wartości  na¬ 
chyleń  granicznych  jest  tu  zapewne  większa  niż  w  przypadku  równań  (42)  i  (47),  gdyż  zawierają  one 
niedokładnie  znane  wielkości  dsjdp,  ds/dT  i  d2ejdT2. 
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w  obliczeniach  założeń  będą  spowodowane  tym,  że  ze  zmniejszaniem  się  stałej  dielek¬ 
trycznej  rośnie  prawdopodobieństwo  łączenia  się  jonów  w  cząsteczki  dipolowe  lub 
wyższe  kompleksy.  W  szczególności  więc  warunek  całkowitej  dysocjacji  nie  będzie 
już  spełniony  (por.  rozdz.  VII). 


LITERATURA 
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3.  PRAWA  GRANICZNE  W  PROCESACH  NIERÓWNOWAGOWYCH 

Wielkością  miarodajną  dla  określenia  wpływu  oddziaływania  międzyjonowego  na 
właściwości  termodynamiczne  jest  1  /«  „promień  atmosfery  jonowej”.  W  zachodzących 
w  roztworze  elektrolitu  procesach  nierównowagowych  (np.  wędrówce  jonów  w  polu 
elektrycznym),  wskutek  ukierunkowanego  ruchu  jonu  centralnego,  atmosfera  jonowa 
ulega  stałym  zakłóceniom  i  musi  się  ciągle  na  nowo  odtwarzać.  Stąd  w  takich  procesach 
nierównowagowych  poza  1  Jk  podstawowe  znaczenie  ma  czas  niezbędny  do  odtworzenia 
atmosfery  jonowej,  tzw.  czas  relaksacji.  Jego  konsekwencją  jest  asymetria  atmosfery 
jonowej  poruszającego  się  w  określonym  kierunku  jonu,  gdyż  jej  powstawanie  jest  nieco 
opóźnione  w  czasie.  W  efekcie  średnia  gęstość  ładunku  przed  jonem  jest  nieco  mniejsza, 
a  za  jonem  nieco  większa,  niżby  to  odpowiadało  stanowi  równowagi.  Ponieważ  na  mocy 
warunku  elektroobojętności  atmosfera  jonowa  ma  ładunek  przeciwnego  znaku  niż  jon 
centralny,  asymetria  rozkładu  jej  ładunku  wywiera  elektrostatyczne  działanie  hamujące , 
zmniejszając  prędkość  poruszania  się  jonu,  która  musi  z  kolei  zależeć  od  1/h,  a  w  związku 
z  tym  od  \/j. 

Poza  efektem  relaksacyjnym  atmosfera  jonowa  wywiera  jeszcze  drugi  efekt  hamujący 
ruchliwość  jonów,  zwany  efektem  elektroforetycznym.  W  otoczeniu  jonu  centralnego 
znajdują  się  przeważnie  jony  przeciwnego  znaku.  W  polu  elektrycznym  wędrują  one 
w  kierunku  przeciwnym,  pociągając  za  sobą  powłoki  solwatacyjne.  Jon  centralny  prze¬ 
suwa  się  więc  względem  przeciwprądowo  poruszającego  się  ośrodka,  co  powoduje 
dodatkowe  tarcie.  Również  i  ten  efekt  powinien  zwiększać  się  ze  wzrostem  stężenia 
jonów.  Oba  efekty  łącznie  tłumaczą  zmniejszanie  się  przewodnictwa  równoważnikowego 
elektrolitów  mocnych  ze  wzrostem  stężenia,  bez  potrzeby  zakładania  ich  niecałkowitej 
dysocjacji. 

Obliczenia  Debye’a-Huckela-OnsageraX)  oparte  są  na  następujących  rozważaniach. 

Uwarunkowana  efektem  relaksacyjnym  asymetria  atmosfery  jonowej  wytwarza  pole 
(przeciwdziałające  przyłożonemu  z  zewnątrz  polu  elektrycznemu)  o  natężeniu  J5rel. 
Można  je  obliczyć  uwzględniając  znowu  wpływ  ruchów  cieplnych,  które  stale  usiłują 
zakłócić  wędrówkę  jonów  w  narzuconym  przez  zewnętrzne  pole  kierunku.  Ograniczając 


P.  Debye,  E.  H  ii  c  k  e  1,  Physik.  Z.  24,  311  (1923);  L.  On  sag  er,  ibid.  27,  388  (1926). 
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dalsze  wywody  do  przypadku  elektrolitu  prostego,  rozpadającego  się  na  dwa  tylko  rodzaje 
jonów,  stwierdzimy,  że  to  natężenie,  poza  %  zależy  także  od  zdefiniowanych  równaniem 
(1,85)  współczynników  tarcia  obydwu  jonów,  a  przez  to  również  od  prędkości  ich 
wędrówki,  względnie  ruchliwości.  Zależy  więc  od  specyficznych  właściwości  jonów. 
Oczywiście,  będzie  to  również  słuszne  dla  wywołanego  efektem  relaksacyjnym  zmniej¬ 
szenia  prędkości  wędrującego  jonu.  Z  obliczeń  wynika 


3  z+z_e20  qn  ^ 

rel>  3^i+^ 

(51) 

gdzie  q  jest  zdefiniowane  wzorem 

|g+g_|  /0++/o- 

q~  |*+|+|*J  |2+|/0_+|g_|/0+ 

(52) 

Ze  względu  na  przeciwne  znaki  #+  i  Eiel.  ma  kierunek  przeciwny  niż  E  —  natęże¬ 
nie  pola  zewnętrznego.  Przy  wyprowadzaniu  tego  wzoru  przyjmuje  się,  że  ETel.  <Ą  E\ 
następnie,  zamiast  równania  (19)  na  potencjał  ćp  korzysta  się  z  uproszczonego  wzoru 


g/g o  g  *r 
s  r 


(53) 


tzn.  opuszcza  się  czynnik 


\-\-na 


,  co  jest  dopuszczalne  tylko  wtedy,  gdy  na  Ą  1,  tj. 


w  roztworach  bardzo  rozcieńczonych  (por.  p.  2  tego  rozdziału).  Sumaryczne  natężenie 
pola  wywierane  na  pojedynczy  jon/  wynosi  E-\-EIel.,  a  nadana  przez  nie  prędkość  według 
równania  (1,86)  równa  jest 


®0j  "b^rel.J  “ 


107 gjeoE(^  ,  Erel'\ 

-Rr\1+-E-) 


(54) 


Efekt  elektrofor  etyczny  prowadzi  do  dalszego  zmniejszenia  prędkości  wędrówki 
jonu,  które,  w  pierwszym  przybliżeniu,  wyraża  się  równaniem: 


Av';  = 


107#j-eo  xE 
6n  r\  1  -}-xa 


(i+%) 


(55) 


Nie  zależy  ono  od  specyficznych  właściwości  jonów. 

Całkowitą  prędkość  wędrującego  jonu  można  więc  otrzymać  przez  proste  zsumo¬ 
wanie  prędkości  przy  rozcieńczeniu  nieskończenie  jwielkim  Voj  i  mających  przeciwny 
znak  zmian  prędkości  wywołanych  przez  oba  wspomniane  efekty: 


vJ  =  v'j+Av'j'i 

Przeliczając  je  za  pomocą  równań  (1,87)  i  (1,95)  na  ruchliwość  jonu,  otrzymamy: 


Ac  —  — 


lO^g/leo-F  n  1 

7]  1  Ą-na  J 

(|g+l+lgJ)goF-107 

t yrtr] 


względnie 
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Przyjmując,  według  Onsagera,  że  w  bardzo  rozcieńczonych  roztworach  1  -|-  xa  «  1, 

oraz  pomijając  w  rozwinięciu  równań  (56)  i  (57)  iloczyn  jako  mały 

w  porównaniu  do  pozostałych  członów,  otrzymamy  z  równań  (51),  (24)  i  (V.39)  po 
wprowadzeniu  wartości  liczbowych  stałych  uniwersalnych: 


h  :  loj  — 


'2,801  •  106!s+#_|  q , 

.(Wl  +  ł^)  ' 


41,25  1*/ 

r](sTyiz  _ 


\/y 


(58) 


Dla  przewodnictwa  równoważnikowego  całkowicie  zdysocjowanego,  prostego  elektro¬ 
litu,  otrzymamy  prawo  graniczne 


r2,80M06ls+3L[g^  41,25  (lar+l-HgJ) 

1  (eT)3/2(l  +  }/q)  °  r)(eT)V2 


VJ 


(59) 


Postać  tego  prawa 

Ac  =  A0~A\/c  (60) 


potwierdza  empiryczny  wzór  Kohlrauscha  (V,9)  i  pozwala  wyrazić  nachylenie  prostych 
granicznych  za  pomocą  wielkości  fizycznych. 

Dla  roztworów  wodnych  w  25°C,  przy  wartościach  s  =  78,54,  oraz  rj  =  0,008937 
puaza,  równanie  (59)  przyjmie  postać 


Ac  —  Aq 


0, 


7816|#+£_ 


1  +  ]/g 


A0 +30,16(|^+|  +  I*J) 


i /y 


(61) 


W  najprostszym  przypadku  soli  1,1 -wartościowej  (|^+|  =  |#_]  =  1),  będzie  według 
równania  (59)  q  =  a  stąd 

Ae  =  A0  —  [0,2290ylo + 60,32]  \/7  (62) 

Dla  elektrolitów  słabych  o  stopniu  dysocjacji  a,  analogicznie  do  równania  (60) 
słuszny  będzie  wzór : 

Ac  =  a[A0-A]/7C]  (63) 


lub  przy  wykorzystaniu  równania  (V,10) 


Aę_ 

A0oc 


1 - f-j/ocC 

A0  r 


(63  a) 


Prawo  graniczne  Onsagera  zostało  najlepiej  sprawdzone  dla  elektrolitów  1,1-war- 
tościowych  w  roztworach  wodnych,  drogą  wykonanych  przez  licznych  autorów  po¬ 
miarów  w  przedziale  stężeń  od  3  •  10~5  do  ok.  1  •  10~3  mol/l.;  Zgodnie  z  [charakterem 
prawa  granicznego,  do  tego  celu  niezbędne  jest  wykonanie  precyzyjnych  pomiarów 
w  bardzo  rozcieńczonych  roztworach1  b  Równanie  (59)  odtwarza  ilościowo  graniczne 

J)  T.  Shedlovsky,  J.  Am.  Chem.  Soc.  54,  1411  (1932);  G.  Kor  tum,  H.  Wolski,  Z. 
physik.  Chem.  202,  35  (1953).  Odnośnie  konstrukcji  naczyniek  do  pomiaru  przewodnictwa  cieczy  słabo 
przewodzących,  por.  J.  C.  N  i  c  h  o  1,  R.  M.  F  u  o  s  s,  jf.  Phys.  Chem.  58,  696  (1954). 
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nachylenia  krzywych  doświadczalnych  również  dla  soli  1,2-  i  1,3-wartościowych1*, 
takich  jak  CaCl2  i  LaCl3,  a  także,  jak  stwierdzono  stosunkowo  niedawno,  dla  soli 
2,2-wartościowych2)  (MgS04,  CdS04).  Na  rys.  46  przedstawiono  wyniki  pomiarów  dla 
HC1  w  25°C3). 


Rys.  46.  Sprawdzenie  równania  Debey’a-Huckeła-Onsagera  na  przewodnictwo  równoważnikowe 


Przy  stężeniach  powyżej  10  3  mol/l,  wskutek  pominięcia  objętości  własnej  jonów 
(parametr  a),  dodatnie  odchylenia  prawie  zawsze  przewyższają  błąd  pomiarów.  Zamiast 
przybliżonego  opisu  za  pomocą  równania  (59),  trzeba  wówczas  odwołać  się  do  dokład¬ 
niejszej  postaci  teorii  (por.  p.  4b  tego  rozdziału).  Odchylenia  są  jednak  często  tak  duże, 
że  wymagają  użycia  bezsensownie  wielkich  parametrów  a.  Niekiedy  przyczyną  tego 
jest  tworzenie  się  podwójnych  jonów  tego  samego  znaku  (por.  rozdz.  VII,  p.  3).  Za¬ 
obserwowano  jednak  i  przewodnictwa  zbyt  małe,  co  należy  uważać  za  skutek  tworzenia 
się  dipoli  jonowych  z  przeciwnie  naładowanych  jonów  (asocjacja  jonów  —  por.  rozdz. 
VII,  p.l). 

W  wielu  przypadkach  prawo  Kohlrauscha  sprawdza  się  również  w  rozpuszczal¬ 
nikach  niewodnych  i  niekiedy,  gdy  wartość  stałej  dielektrycznej  rozpuszczalnika  nie  jest 
niższa  od  ok.  30,  graniczne  nachylenie  prostej  jest  zgodne  z  wartością  teoretyczną 
określoną  przez  równanie  Onsagera.  Jako  elektrolity  stosuje  się  tu  zazwyczaj  sole 
czteroalkiloamoniowe,  wystarczająco  rozpuszczalne  w  różnych  rozpuszczalnikach, 
które  należy  zaliczyć  do  rzędu  „najmocniejszych”  elektrolitów. 


T.  ShedIovsky,  A.  S.  Brown,  J.  Am.  Chem.  Soc.  56,  1066  (1934);  G.  Jones,  C.F. 
B  i  c  k  f  o  r  d,  ibid.  56,  602  (1934). 

2)  A.  D  e  u  b  n  e  r,  R.  H  e  i  s  e,  Ann.  Physik  [6]  9,  213  (1951). 

3)  Wobec  xa  1,  styczna  graniczna  praktycznie  pokrywa  się  w  granicach  błędu  z  prostą  przepro¬ 
wadzoną  przez  punkty  pomiarowe.  Często  mówi  się  wtedy,  że  prawo  graniczne  jest  spełnione  przy  dużych 
rozcieńczeniach.  W  innych  przypadkach  (np.  KC1  w  H20)  występuje  dostrzegalna  rozbieżność. 
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Ze  względu  na  niższe  —  z  nielicznymi  wyjątkami  —  wartości  stałych  dielektrycznych 
rozpuszczalników  niewodnych  i  związany  z  tym  znaczny  wzrost  elektrostatycznego 
oddziaływania  jonów,  chcąc  sprawdzić  ilościowo  wzór  graniczny  Onsagera  musimy 
objąć  pomiarami  obszar  jeszcze  większych  rozcieńczeń. 

Pomimo  istnienia  obfitego  materiału  doświadczalnego  w  dziedzinie  pomiarów  prze¬ 
wodnictwa  w  rozpuszczalnikach  niewodnych,  tylko  nieliczne  wyniki  nadają  się  do 
sprawdzania  granicznego  wzoru  Onsagera.  Nowsze  pomiary  Gordona  i  in.1*  dla  halo¬ 
genków  alkalicznych  w  metanolu  potwierdzają  np.  słuszność  prawa  granicznego  przy 
stężeniach  do  t  s  10~3.  Uwzględniając  przytoczone  rozważania,  należało  jednak 
oczekiwać,  że  z  powodu  pominięcia  na  wartości  zmierzone  powinny  właściwie  leżeć 
powyżej  prostej  granicznej.  Pozorna  zgodność  z  prawem  granicznym  jest  więc  zapewne 
wynikiem  występującej  już  przy  tych  stężeniach  asocjacji  jonów  (por.  rozdz.  VII,  p.  1), 
która  znacznie  zmniejsza  przewodnictwo  równoważnikowe.  Godne  uwagi  jest  rów¬ 
nież  spostrzeżenie,  że  w  takim  rozpuszczalniku  jak  HCN,  pomimo  wysokiej  stałej 
dielektrycznej,  wynoszącej  160  w  0°C,  równanie  Onsagera  spełnia  się  w  węższym  za¬ 
kresie  stężeń  niż  w  wodzie2  h 

W  przypadku  stałych  dielektrycznych  s  <  30  zawsze  stwierdzamy  większe  nachyle¬ 
nia  prostych  Ac  —  yc,  niż  to  przewiduje  teoria.  Przyczynę  tego,  przynajmniej  częściowo, 
należy  przypisać  asocjacji  jonów  w  cząsteczki  dipolowe,  względnie  specyficznym  siłom 
międzycząsteczkowym  działającym  między  jonami,  które  sprzyjają  tworzeniu  się  wyż¬ 
szych  kompleksów  jonowych,  stanowiących  przejście  do  obszaru  elektrolitów  koloidal¬ 
nych  (por.  jednak  rozdz.  VII,  p.  4). 

Ze  względu  na  oddziaływania  międzyjonowe  nie  tylko  ruchliwości  bądź  przewodnictwo  równoważni¬ 
kowe,  lecz  także  wszystkie  wielkości,  które  można  wyliczyć  z  ruchliwości  jonów,  będą  zależeć  od  stężenia. 
Jak  wynika  już  z  tabl.  2,  należy  tu  przede  wszystkim  liczba  przenoszenia.  Zazwyczaj  jednak  pomiary  tej 
wielkości  wykonuje  się  przy  stężeniach  niewystarczających  do  sprawdzenia  prawa  granicznego.  To  samo 
można  powiedzieć  o  współczynnikach  dyfuzji  mocnych  elektrolitów.  W  związku  z  tym  powrócimy  nieco 
dalej  do  opisu  tych  nieodwracalnych  przemian  (por.  rozdz.  VI,  p.  4c). 

Można  również  wyprowadzić  prawo  graniczne  dla  lepkości  roztworów  elektrolitów.  Oznaczając  przez 
r/0  lepkość  czystego  rozpuszczalnika,  otrzymamy  dla  prostego  elektrolitu3) 

V  =  Vo(l+A  j/7)  (64) 

A  jest  w  tym  przypadku  złożoną  funkcją  ruchliwości  i  wartościowości  obydwu  rodzajów  jonów,  tempera¬ 
tury  oraz  stałej  dielektrycznej  i  lepkości  czystego  rozpuszczalnika.  Wpływ  sił  międzyjonowych  na  lepkość 
wynika  stąd,  że  w  przepływającym  przez  rurę  roztworze  występują  spadki  prędkości  w  kierunku  pionowym 
do  kierunku  przepływu.  Wskutek  tego  jony  poruszają  się  ze  zmieniającą  się,  od  warstwy  do  warstwy, 
prędkością,  co  powoduje  również  pewną  deformację  chmury  jonowej,  a  przez  to  dodatkowe  tarcie  między 
poruszającymi  się  z  różną  prędkością  warstwami  cieczy.  Przy  wystarczająco  małych  stężeniach  możliwe 
było  niejednokrotnie  sprawdzenie  tego  prawa  granicznego  w  roztworach  wodnych4). 


:)  A.  R.  Gordon  i  in.,  J.  Chem.  Phys.  19,  752  (1951);  J.  Am.  Chem.  Soc.,  75,  2855  (1953). 

2)  Por.  G.  Kortflm,  H.  R  e  b  e  r,  Z.  Elektrochem.  66,  345  (1962). 

3)  H.  F  a  1  k  e  n  h  a  g  e  n  i  in.,  Physik.  Z.  30,  611  (1929);  32,  745  (1931);  33,  140  (1932). 

4)  Por.  bibliografia  w:H.  Falkenhagen,  Elektrolyte,  wyd,  2,  Leipzig  1953. 
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4.  ŚREDNICA  JONOWA 

Prawa  graniczne,  określone  dla  średnich  jonowych  współczynników  aktywności 
[równanie  (42)]  i  dla  przewodnictwa  równoważnikowego  całkowicie  zdysocjowanych 
elektrolitów  [równanie  (59)],  słuszne  są  w  związku  z  zawartymi  w  nich  uproszczeniami, 
tylko  w  ograniczonym  zakresie  stężeń.  Według  danych  doświadczalnych  dla  wodnych 
roztworów  soli  1,1 -wartościowych  zawarty  jest  on  między  1  a  2  •  10  “3  mol/l.  Powyżej 
tej  granicy  odchylenia  przekraczają  już  dokładność  pomiaru  czułych  metod,  jakimi 
dziś  dysponujemy.  Jakkolwiek  doświadczalne  potwierdzenie  praw  granicznych  miało 
pierwszorzędne  znaczenie  dla  teorii  oddziaływań  międzyjonowych,  to  niebawem 
istotne  stało  się  zagadnienie,  jak  dalece,  przez  ograniczenie  zawartych  w  niej  uproszczeń 
(por.  p.  1  tego  rozdziału),  można  przystosować  teorię  do  opisu  praktycznie  ważniejszego 
obszaru  większych  stężeń. 


a)  Współczynniki  aktywności 

Pełne  równanie  (38)  na  średni  jonowy  współczynnik  aktywności  zawiera,  zdefi¬ 
niowaną  w  p.  1  tego  rozdziału,  tzw.  „przeciętną  średnicę  jonową”  a,  którą  interpretuje 
się  jako  odległość  największego  zbliżenia  jonów  w  roztworze.  Ponieważ  nie  znamy  wcale 
tej  odległości  albo  znamy  tylko  rząd  jej  wielkości,  nie  możemy  wyrazić  log  f±  tylko  za 
pomocą  wielkości  bezpośrednio  mierzalnych.  Inaczej  mówiąc,  sam  parametr  a  musi  być 
wyznaczony  z  pomiarów  f±rK  Wprowadzenie  skończonych  odległości  międzyjonowych 
jest  równoznaczne  z  uwzględnieniem  sił  odpychania,  które  na  bardzo  małych  odległoś¬ 
ciach  przejawiają  się  nawet  wtedy,  gdy  ładunki  jonów  mają  przeciwne  znaki  (por.  rys. 
25).  Ponieważ  a  jest  dodatnie,  to  wartości  log  /+  muszą  być  większe  od  obliczonych 
zgodnie  z  prawem  granicznym  według  równania  (42),  tzn.  w  miarę  wzrostu  stężenia 
odchylają  się  w  górę  od  prostej  granicznej  (por.  np.  rys.  43).  Świadczy  to  o  zasadniczej 
słuszności  przyjętej  interpretacji  parametru  a. 


W  tym  celu  przekształcamy  równanie  (38)  do  postaci 


-A !»+»-!  jj 

log  f± 


—  1  -\-a  B  j/ y 


(65) 


i  przedstawiamy  graficznie  znaną  z  pomiarów  lewą  stronę  równania  jako  funkcję 
wówczas  prostą,  z  której  nachylenia  możemy  obliczyć  a,  gdyż  B  jest  znane. 


.  Otrzymamy 
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Równanie  (38)  może  odtwarzać  w  sposób  wysoce  zadowalający  średnie  współczyn¬ 
niki  aktywności  licznych  soli  1,1-  i  1,2-wartościowych  przy  stężeniach  jonowych  do 
j  #  10-1,  przy  czym  trzeba  stosować  parametry  a  rzędu  wielkości  4  A.  Porównanie 
z  tabl.  13  wskazuje,  że  wartości  a  muszą  odpowiadać  odległościom  największego  zbliże¬ 
nia  hydratowanych  jonów.  Zatem  pierwotna  powłoka  hydratacyjna  (por.  rozdz.  IV,  p.  3) 
musi  być  w  mniejszym  lub  większym  stopniu  nieprzenikalna  dla  innych  jonów.  W  wielu 
innych  przypadkach  równanie  (38)  jednak  zawodzi,  a  to  dlatego,  że  dla  przedstawienia 
wyników  pomiarów  trzeba  stosować  bądź  zależne  od  stężenia,  bądź  zbyt  małe  lub  nie¬ 
kiedy  nawet  ujemne  parametry  al\ 

Fakt  zadowalającego  odtwarzania  przez  równanie  (38)  o  empirycznie  dobranych 
parametrach  wyników  pomiarów  w  podanym  zakresie  stężeń,  a  często  nawet  przy 
znacznie  większej  sile  jonowej,  wynika  stąd,  że  jak  łatwo  wykazać,  równanie  to  stanowi, 
ograniczone  do  dwóch  wyrazów,  rozwinięcie  w  szereg  potęgowy  J: 

-  log  A  =  A  fj-BJ  (66) 

Równanie  takie  na  ogół  dobrze  opisuje  stosunkowo  prosty  przebieg  krzywej  z  rys.  43, 
jeżeli  tylko  stałą  B'  wyznaczymy  z  samych  wyników  pomiaru,  przy  czym  zbędne  jest 
wtedy  przypisywanie  jej  określonego  sensu  fizycznego.  To,  że  w  wielu  przypadkach 
równanie  (38)  prowadzi  do  parametrów  a  pozbawionych  sensu  fizycznego,  dowodzi 
jedynie,  że  interpretacja  tego  parametru  jako  „przeciętnej  średnicy  jonowej”  jest 
w  takich  przypadkach  niewystarczająca.  Na  wartości  a  wpływają  wtedy  jeszcze  inne 
czynniki,  wymagające  dalszego  ograniczenia  podanych  w  p.  1  tego  rozdziału  wyjścio¬ 
wych  założeń  teorii. 

Znane  są  bardzo  liczne  próby  teoretycznego  odtworzenia  wyznaczonego  doświadczalnie  przebiegu 
krzywych  log/±,  sprowadzające  się  do  dalszego  rozwinięcia  równania  Debye’a-Hiickela  (38),  za  pomocą 
dodatkowych,  uzasadnionych  fizycznie,  założeń.  Omówimy  je  w  skrócie.  Pomińmy  na  razie  w  rozważa¬ 
niach  możliwość  asocjacji  względnie  łączenia  się  przeciwnie  naładowanych  jonów  w  cząsteczki  dipolowe, 
czego  można  oczekiwać  szczególnie  w  przypadku  małych  jonów  o  dużej  wartościowości  lub  w  rozpusz¬ 
czalnikach  o  małej  stałej  dielektrycznej  i  do  czego  powrócimy  w  rozdz.  VII.  Pozostaną  do  rozpatrzenia 
następujące  przyczyny  występowania  niezgodnych  z  równaniem  (38),  zależnych  od  stężenia  lub  pozba¬ 
wionych  sensu  fizycznego  parametrów  a: 

1.  Zakończenie  szeregu  określonego  równaniem  (12),  na  drugim  wyrazie  rozwinięcia.  Jak  wspomnia¬ 
no  w  p.  1  tego  rozdziału,  Gronwall,  La  Mer  i  in.  uwzględnili  także  i  dalsze  wyrazy  szeregu.  W  ten  sposób 
można  było  wytłumaczyć  niezgodności  z  teorią,  zauważalne  szczególnie  w  przypadku  elektrolitów  o  nie¬ 
symetrycznym  typie  wartościowości,  a  przejawiające  się  w  zależnych  od  stężenia  lub  pozornie  ujemnych 
wartościach  parametru  a.  Jednak  i  według  tej  rozszerzonej  teorii,  otrzymuje  się  w  niektórych  przypadkach 
jeszcze  za  małe,  a  przez  to  fizycznie  nieprawdopodobne  parametry  a  (KN03,  T1C1,  CdCl2,  NaJ03  itd.). 

2.  Dla  jonów  w  atmosferze  jonowej  funkcja  rozkładu  Boltzmanna  jest  z  gruntu  niewystarczająca. 
O  próbach  jej  zmodyfikowania  pisaliśmy  w  p.  1  tego  rozdziału.  Za  pomocą  zależności  danych  równaniem 
(20)  względnie  (22),  Wicke  i  Eigen  potrafili  istotnie  odtwarzać  wartości  współczynników  aktywności 
aż  do  wysokich  stężeń  (2  mol/l),  przy  czym  stosowana  średnica  jonowa  wynosiła  4  do  6  A.  Co  prawda 
częściowo  już  i  w  tym  zakresie  stężeń  (nawet  dla  1,1 -wartościowych  halogenków  alkalicznych)  trzeba 
było  dodatkowo  zakładać  asocjację  jonów  do  dipoli  jonowych,  co  oznacza  wprowadzenie  dalszych  nowych 
parametrów. 


Por.  G.  K  o  r  t  ii  m,  H.  R  e  b  e  r,  Z.  Elektrochem.  66,  345  (1962). 
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3.  Między  jonami  działają  specyficzne  siły  bliskiego  zasięgu,  które  w  przypadku  dużych  jonów 
(J~,  aniony  organiczne)  przejawiają  się  w  tworzeniu  podwójnych  lub  wyższego  rzędu  jednoimiennie 
naładowanych  jonów  i  których  istnienie  zostało  wykazane  zarówno  przez  pomiary  optyczne1),  jak  i  po¬ 
miary  przewodnictwa  oraz  temperatury  krzepnięcia2). 


4.  Stałej  dielektrycznej  rozpuszczalnika  w  badanym  przedziale  stężeń  nie  można  uważać  za  niezmienną 
i  równą  stałej  dielektrycznej  czystego  rozpuszczalnika.  Istotnie,  zgodnie  z  tabl.  21,  już  w  0,1  m  roztworach 
średnia  wartość  stałej  dielektrycznej  zmniejsza  się,  zależnie  od  badanej  soli,  o  2  do  5%.  Według  Hiickela3) 
zależność  stałej  dielektrycznej  od  stężenia  można  uwzględnić,  w  pierwszym  przybliżeniu,  przez  wprowa¬ 
dzenie  do  równania  (38)  dodatkowego  członu,  liniowego  względem  J:  v 


log/±  =  - 


A\x+*-\Vj 

1 +Ba  \fj 


+  cy 


(67) 


przy  czym  stałe  a  i  C  należy  wyznaczać  bezpośrednio  na  podstawie  wyników  pomiaru. 

5.  Hydratacja  jonów  nie  jest  uwzględniona  w  równaniu  (38).  Powoduje  to,  że  ułamek  molowy  ,,nie- 
związanej”  wody  jest  mniejszy,  a  w  związku  z  tym  ułamek  molowy  rozpuszczonych  jonów  trzeba  oceniać 
jako  większy,  niż  to  wynika  z  wielkości  naważki.  Cząsteczki  H20  w  pierwotnej  powłoce  hydratacyjnej 
należy  więc  uważać  za  „chemicznie  związane”,  co  jest  mniej  więcej  zgodne  z  rozważaniami  podanymi 
w  p.  3,  rozdz.  IV.  Wielu  autorów4)  próbowało  określić  ten  efekt  za  pomocą  rachunku  termodynamicznego. 
Przy  tym  wprowadza  się  dodatkowy  nowy  parametr  w  postaci  średniej  liczby  hydratacji  soli,  którą  należy 
wyznaczyć  wprost  z  wyników  pomiarów.  Ten  sposób  ujęcia  zjawiska  hydratacji  jonów  wydaje  się  szczegól¬ 
nie  pomysłowy;  uzasadnia  on  bowiem  przyjęcie  jako  stałej  dielektrycznej  odpowiedniej  wartości  dla  czystego 
rozpuszczalnika,  pozwalając  w  istocie  przypisać  obserwowane  obniżenie  e  przez  jony  pierwotnej  powłoce 
hydratacyjnej  (por.  rozdz.  IV,  p.  4),  którą  w  związku  z  tym  należy  uznać  za  część  substancji  rozpuszczonej. 


Rys.  47.  Średni  jonowy  współczynnik  aktywności  NaCl  w  roztworach  stężonych  według  Hiickela 

Dokonując  prób  rozszerzenia  równania  (38),  bierze  się  na  ogół  pod  uwagę  tylko  jedną  lub  dwie  z  przy¬ 
toczonych  przyczyn  zawodności  tego  równania  w  obszarze  wyższych  stężeń.  Prawie  zawsze  pociąga  to 
za  sobą  wprowadzenie  dodatkowego  parametru,  wyznaczanego  bezpośrednio  z  danych  pomiarowych, 
którego  znaczenie  bywa  różnie  interpretowane.  W  rzeczywistości,  wszystkie  wspomniane  przyczyny  oczy¬ 
wiście  nakładają  się  na  siebie,  tak  że  dodatkowemu  parametrowi  trudno  przypisać  jakieś  określone  znaczenie 
fizyczne.  W  każdym  razie,  doświadczalne  wartości  f±  prawie  zawsze  można  doskonale  opisać  za  pomocą 

ł)  G.  K  o  r  t  ii  m,  Z.  physik.  Chem.  (B)  33,  1  (1936);  34,  255  (1936). 

2)  J.  Lange,  E.  H  e  r  r  e,  ibid.  (A)  181,  329  (1938). 

3)  E.  H  ii  c  k  e  \ĄhPhysik.  Z.  26,  93  (1925). 

4)  N.  B  j  e  r  r  u m,  Z.  anorg.  Chem.  109,  275  (1920) ;  R.  H.  S  t  o  k  e  s,  R.  A.  RobinsonJ.  Am. 
Chem.  Soc.  70,  1870  (1948);  Electrolyte  Solutions,  London  1955,  str.  240  i  nast.;  E.  Glueckauf, 
Trans.  Faraday  Soc.  51,  1235  (1955). 
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równania  (67),  nawet,  jak  to  na  przykładzie  NaCl  ilustruje  rys.  47,  przy  bardzo  dużych  wartościach  siły 
jonowej.  Krzywa  ciągła  na  rysunku  została  obliczona  na  podstawie  trzech,  zaznaczonych  strzałkami,  punk¬ 
tów  doświadczalnych.  Wartości  stałych  wyniosły:  a  —  2,35’ A  oraz  C  =  0,0445.  Widzimy,  że  pozostałe 
punkty  pomiarowe  też  dobrze  układają  się  na  obliczonej  krzywej.  Liniami  przerywanymi  zaznaczono 
graniczną  prostą  według  równania  (42)  i  teoretyczną  krzywą  obliczoną  według  równania  (38).  W  rów¬ 
naniach  (38)  i  (67)  f±  oznacza  racjonalny J, redni  jonowy  współczynnik  aktywności  soli  w  roztworze  dwu¬ 
składnikowym,  gdyż  przy  wyższych  stężeniach  nie  można  przyrównywać  racjonalnych  i  praktycznych 
współczynników  aktywności  (por.  rozdzćll,  p.  4d).  Chcąc  otrzymać  wzory  na  praktyczne  współczynniki 
aktywności,  musimy  wprowadzić  współczynniki  przeliczeniowe,  dane  równaniem  (11,115).  Dla  prostych 
elektrolitów  rozpadających  się  na  v  jonów  otrzymamy  wówczas  z  równania  (67)  następujące,  ważne  prak¬ 
tycznie,  zależności: 


—  log/±(m 


Iz+stJA  | /*J 

— — 1 -  C*y+  log  (1  +  0,001  M1  vm) 
\+Ba\/*J 


-log /±(c) 


\z+z_\a  ]/y 
1  +Ba  ]/y 


-  cy+ log 


0,001c 

— - (M2-vMj) 

Qi 


(68) 

(69) 


Poza  tymi  równaniami,  wyprowadzono  również  wiele  innych  półempirycznych  wzorów,  rozszerzających 
graniczne  równanie  na  log/±  jak  równieżTna  inne,  wywodzące  się  z  A;ie,  wielkości  termodynamiczne. 
Nie  będziemy  ich  jednak  bliżej  omawiać. 


b)  Przewodnictwo  równoważnikowe 


W  przypadku  przewodnictwa  równoważnikowego,  wzór  graniczny  Onsagera  (59) 
pierwotnie  przystosowywano  do  obszaru  wyższych  stężeń;'  również  przez  dodanie  do 
niego  empirycznych  członów  poprawkowych,  zawierających  c ,  c3/2 ,  c  •  log  c  i  in.  Pro¬ 
ponowano  też  wielokrotnie15  rozwinięcie  wzoru  przez  wprowadzenie  jako  mianownika 
do  stałej  A  czynnika  (1  -\-xa),  odrzuconego  przy  obliczaniu  efektu  elektroforetycznego : 

Ac  =  A|-  (70) 


Istotnie,  równanie  (70)  z  odpowiednio  dobranym  parametrem  a  doskonale  oddaje 
wyniki  doświadczalne  poza  obszarem  stosowalności  wzoru  granicznego2!.  Badania  Fal- 
kenhagena  i  in.3),  a  także  Pittsa4)  wykazały,  że  wprowadzenie  tego  czynnika  do  wyra¬ 
żenia  na  efekt  relaksacyjny  można  uzasadnić  teoretycznie.  Falkenhagen  stosował  w  obli¬ 
czeniach  zmodyfikowaną  funkcję  rozkładu  (20).  Zachowując  rozkład  Boltzmanna, 
w  pierwszym  przybliżeniu  otrzymamy  zamiast  równania  (51) 


z+z_e20  q  %  -p 
3 skT  i  _j_  j/^  1  -\-%a 


(71) 


‘1  R.  T.  L  a  1 1  e  y,  Phil.  Mag.  4,  831  (1927);  S.  K  a  n  e  k  o,  y.  Chem.  Soc.  yapan  56,  793,  1320 
(1935);  58,  985  (1937). 

2)  D.  M.  R  i  t  s  o  n,  J.  B.  H  a  s  t  e  d,  y.  Chem.  phys.  16,  11  (1948). 

3)  H.  Falkenhagen,  M.  L  e  i  s  t,  G.  K  e  1  b  g,  Ann.  Physik  [ 6]  11,  51  (1952);  M.  L  e  i  s  t, 
Z.  physik.  Chem.  205,  16  (1955);  R.  S  c  h  1 6  g  1,  Z.  physik.  Chem.  202,  379  (1953). 

4)  E.  P  i  1 1  s,  Proc.  Roy.  Soc.  [London]  217A,  43  (1953). 
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tzn.  i  tu  dodatkowo  wystąpi  w  mianowniku  czynnik  (1  Najprostszym  uzasadnio¬ 

nym  teoretycznie  rozwinięciem  wzoru  granicznego,  słusznym  w  obszarze  wyższych 
stężeń,  jest  więc  w  istocie  wzór  (70),  który  po  wprowadzeniu  wyrażenia  na  %  dla  elektro¬ 


litu  1 :1  -wartościowego  \q 


AC  =  A0~ 


przybierze  postać 


8,204- 105 

(eT)3'2 


An 


82,5  ] 


—  A0 — (BiA^Ą-Bz) 


nieTfl2  J  l+SO^MeT)-1/2!/; 

1 1  -\-Ba\/  c 


(72) 


Wartości  stałych  B1}  Bz  i  B  dla  roztworów  wodnych  w  różnych  temperaturach  podane 
są  w  tabl.  VI  dodatku.  W  przypadku  elektrolitów  niesymetrycznych  lub  2,2-wartościo- 
wych  to  przybliżenie  nie  wystarcza,  ponieważ  wtedy  nie  można  pominąć  wyższych 
wyrazów  szeregu  opisującego  efekt  elektroforetyczny. 


Zamiast  wzoru  Debye’a-Huckela  (19)  na  potencjał  yj,  Pitts  zastosował  bardziej  złożone  wyrażenie 
według  Gronwalla,  La  Mera  i  Sandveda  (por.  p.  1  tego  rozdziału),  które  uzyskuje  się  przez  uwzględnienie 
wyższych  członów  rozwinięcia  w  szereg,  danego  równaniem  (12).  Dzięki  temu  otrzymujemy  równanie 
zawierające  nie  tylko  «/(l  +  «a),  lecz  również  wyrazy  z  xa  w  wyższych  potęgach. 


Równanie  (72)  doskonale  odtwarza  doświadczalne  wartości  przewodnictwa  równo¬ 
ważnikowego  elektrolitów  1,1 -wartościowych1)  aż  do  stężenia  rzędu  0,1  mol/l,  w  szero¬ 
kim  przedziale  temperatur  (5  do  65 °C),  ze  średnim  błędem  tylko  0,02%.  Stosuje  się 
przy  tym  zależny  od  temperatury  parametr  a ,  rzędu  wielkości  4  A.  Dla  przykładu  w  tabl. 
29  podano  wyniki  pomiarów  dla  NaCl  w  25  °C,  łącznie  z  wartościami  obliczonymi  na 
podstawie  równania  (72)  i  prawa  granicznego  (59). 


Tablica  29 


Przewodnictwo  równoważnikowe  NaCl  w  temp.  2S°C 


c[mol/l] 

Ac  dośw. 

Ac  według  prawa 
granicznego  Onsa- 
gera 

Ac  według  równania 
(72)  a  =  4,0  [A] 

0  (ekstrapol.) 

126,45 

126,45 

126,45 

0,0005 

124,51 

124,45 

124,51 

0,001 

123,63 

123,75 

0,002 

122,46 

122,68 

0,005 

120,14 

120,68 

0,01 

118,53 

117,53 

118,57 

0,02  1 

115,76 

113,83 

115,81 

0,05 

106,50 

111,03 

0,1 

106,74 

98,23 

106,52 

Fuoss  i  Onsager2)  wykazali  niedawno,  że  równanie  (72)  jest  również  tylko  przybli¬ 
żeniem  i  równocześnie  wykonali  ścisłe  obliczenia.  Teoria  ich  uwzględnia  także  poprawki 

9  R.  A.  Robinson,  R.  H.  Sto  k[e  s,  jf.  Am.  Chem.  Soc.  76,  1991  (1954). 

2)  R.  M.  Fuoss,  L.  O  n  s  a  g  e  r,  J.  Phys.  Chem.  61,  668  (1957). 
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na  lepkość  oraz  możliwość  asocjacji  jonów  (por.  rozdz.  VII).  Skorygowana  postać1* 
tej  teorii  jest  najpełniejszą  i  najściślejszą  z  teorii  przewodnictwa  opartych  na  modelu 
chmury  jonowej. 

Dla  elektrolitów  o  symetrycznym  typie  wartościowości,  pomijając  poprawki  na  lep¬ 
kość,  otrzymujemy 

Ac  =  A0—A]/cfi  +Dcp  logcfi  + Je  fi — Kacfif\  Ac  (73) 

gdzie  A  jest  współczynnikiem  kątowym  prostej  granicznej  według  równania  Onsagera 
(60).  Stopień  dysocjacji  fi  związany  jest  ze  stałą  asocjacji  Ka  zależnością 

Kacfi2f\  =  \-fi  (74) 

D  i  J  są  funkcjami  A0  względnie  A0  i  a.  Dla  elektrolitu  niezasocjowanego  równanie  (73) 
upraszcza  się  do  postaci 

Ac  —  A0 — A }/ c  -\-Dc  log  c 4 -Je  (75) 

Równanie  (73)  w  sposób  spójny  i  dokładny  opisuje  przewodnictwo  równoważnikowe 
rozcieńczonych  roztworów  elektrolitów  symetrycznych2*. 


c)  Liczby  przenoszenia 


Liczbę  przenoszenia,  np.  kationu,  całkowicie  zdysocjowanego  elektrolitu,  wyraża 
na  mocy  równań  (1,106),  (56),  (57)  wzór 


n+  = 


h 

Ae 


lo+  -~jZ+B2  j/J/(1  +xa) 

Ao  —  2'(^H-  +  k_|)52  ]/ jj  (\-\-%d) 


(76) 


Stałe  sumaryczne  z  równania  (72)  wynoszą  tu:  Bz  = 


82,5 


oraz  %a  =  Ba  ]/  J. 


7](€Ty/2 

Dla  elektrolitów  1,1 -wartościowych  równanie  (76)  upraszcza  się  do 

lo+ 

n+  — - — - - 

Aq — B2\  ej (1  -\-na) 


(77) 


Wzór  na  liczbę  przenoszenia  zawiera  więc  tylko  poprawki  uwzględniające  wpływ  efektu 
elektroforetycznego  na  ruchliwości.  Efekt  relaksacyjny  żadnego  wpływu  nie  wywiera. 
Podstawiając  dla  bardzo  rozcieńczonych  roztworów  (1+ na)  K  1,  otrzymamy  odpo¬ 
wiednie  prawo  graniczne,  które  można  zapisać  w  postaci: 


n+  =  n0+ 


(0,5—no+)B2]/c 
Aq — B2  \/  c 


(78) 


X)  R.  M.  F  u  o  s  s,  J.  Am.  Chem.  Soc.  81,  2659  (1959). 

2)  R.  L.  Kay,  J.  Am.  Chem.  Soc.  82,  2099  (1960);  B.  P  e  s  c  e,  Electrolytes,  Oxford  1962,  str. 
119.  Zbiorcze  omówienie  w  Ann.  Rev,  Phys.  Chem.,  str.  1960. 
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Dla  n0+  równego  0,5,  n+  nie  powinno  zależeć  od  stężenia,  jak  jest  to  w  przybliżeniu 
spełnione  dla  KC1  w  wodzie  (por.  tabl.  2);  gdy  n0+<  0,5  (np.  w  LiCl),  n+  powinno 
maleć  ze  wzrostem  stężenia  oraz  dla  n0+  >0,5  n+  powinno  rosnąć  przy  zmniejszaniu  się  c, 
co  też  zostało  potwierdzone  doświadczalnie. 

Równanie  (77),  z  parametrami  a  rzędu  wielkości  4  A,  świetnie  odtwarza  wartości 
doświadczalne  dla  elektrolitów  1,1 -wartościowych  w  25  “C1*,  nawet  przy  stężeniach 
rzędu  1  mol/l.  Natomiast  w  przypadku  elektrolitów  niesymetrycznych,  a  także  2,2-war- 
tościowych,  podobnie  jak  dla  przewodnictwa  równoważnikowego,  obserwuje  się  znaczne 
rozbieżności  między  wartościami  doświadczalnymi  i  obliczonymi  według  równania  (77). 


d)  Współczynnik  dyfuzji 


Poza  przewodnictwem  elektrycznym,  ruchliwości  jonów  wywierają  także  istotny 
wpływ  na  dyfuzję  elektrolitów2),  należy  się  więc  spodziewać  związku  między  tymi 
wielkościami.  Niemniej  jednak  występują  między  nimi  również  i  zasadnicze  różnice. 
Podczas  przepływu  prądu  jony  dodatnie  i  ujemne  poruszają  się  w  kierunkach  przeciw¬ 
nych,  podczas  dyfuzji  natomiast  wszystkie  jony  poruszają  się  w  jednym  kierunku. 
W  roztworach  wystarczająco  rozcieńczonych,  wędrówki  jonów  w  polu  elektrycznym 
są  od  siebie  niezależne,  w  procesie  dyfuzji  wszystkie  jony  wędrują  z  jednakową  prędkością 
w  kierunku  spadku  stężenia,  gdyż  inaczej  musiałyby  wystąpić  znaczne  różnice  w  roz¬ 
mieszczeniu  ładunków  w  roztworze. 

Zgodnie  z  pierwszym  prawem  Ficka,  ilość  substancji  „2”  dyfundującej  w  jednostce 
czasu  przez  powierzchnię  q,  prostopadłą  do  kierunku  dyfuzji  x,  jest  proporcjonalna  do 
gradientu  stężenia  8c2j8x : 


dn2  r.  8cz 

~W  = 


(79) 


D  nazywamy  współczynnikiem  dyfuzji ,  ma  on  wymiar  [cm2  *  s~ł] ;  v  jest  prędkością  dy- 
fundujących  cząstek.  W  przypadku  gdy  gradient  stężenia  zmienia  się  w  czasie,  jak  ma 
to  miejsce  w  przypadku  niektórych  metod  pomiarowych,  słuszne  jest  drugie  prawo  Ficka 


8c2 

8t 


(80) 


W  rozcieńczonych  roztworach  doskonałych  D  jest  wielkością  stałą  w  stałej  temperaturze. 
W  roztworach  elektrolitów,  ze  względu  na  oddziaływania  międzyjonowe,  D  zależy  od 
stężenia.  W  przypadku  prostych,  rozpadających  się  tylko  na  dwa  jony  elektrolitów, 
można  tę  zależność  wyznaczyć  w  sposób  następujący: 

Siłą  napędową  dyfuzji  jest  gradient  potencjału  chemicznego  dyfundujących  cząstek 
w  kierunku  dyfuzji  x.  Równowaga  ustala  się  dopiero  wtedy,  gdy  w  całym  roztworze 
potencjał  chemiczny  osiągnie  jednakową  wartość.  Jony  nie  mogą  jednak  dyfundować 


j 

i 

| 

i 


ń  Por.  R.  H.  S  t  o  k  e  s,  J.  Am.  Chem.  Soc.  76,  1988  (1954). 

2>  Zbiorcze  omówienie  metod  pomiaru  dyfuzji  w:  R.  A.  Robinson,  R.  H.  S  t  o  k  e  s,  Electrolyte 
Solutions,  London  1955,  str.  262. 
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niezależnie  od  siebie.  Gdy  tylko  szybciej  wędrujące  jony  wyprzedzą  inne,  powstaje 
gradient  potencjału  elektrycznego  —  dy)j8x ,  hamujący  jony  szybsze  i  przyspieszający 
powolniejsze,  tak  że  w  stanie  stacjonarnym  obydwa  rodzaje  jonów  dyfundują  z  jedna¬ 
kową  szybkością.  Wspomniany  spadek  potencjału  elektrycznego  odpowiada  potencjałowi 
dyfuzyjnemu ,  powstającemu  na  granicy  zetknięcia  roztworów  o  różnych  stężeniach, 
którym  zajmiemy  się  dalej  (por.  rozdz.  X).  Oprócz  gradientu  potencjału  chemicznego, 
na  obydwa  rodzaje  jonów  o  ładunkach  z+e0  i  z_e 0  działa  więc  jeszcze  siła  elektryczna 


dtp 


względnie 


—  z_e0 


dtp 

dx 


Uwzględniając  równanie  (1,85)  otrzymamy  na  prędkość  jonów  następujące  zależności: 


*4  = 


1  <9/4 
N  8x 


8w 


R+ 


1  8pi_  dtp 

~N  ~8x  Z~e°~8x 


(81) 


Ponieważ  w  stanie  stacjonarnym  v+  =  v_, 


to  po  wyeliminowaniu  e0 


8x 


otrzymamy 


następnie 


vR+ 


1  dn+ 

N  8x 


z+ 


vR_  + 


1  8pi_ 

N  8x 


z_ 


skąd,  mnożąc  na  mocy  warunku  elektroobojętności  z+v+-\-z_v_  —  0  prawą  stronę 
przez  —z_v_  i  lewą  przez  £+v+,  uzyskujemy 


v  — 


1 

N 


8  d  4- 

+  8x 


v 


8fi_ 

8x 


v+R+-\-v_R_ 


(82) 


Zgodnie  z  definicją  podaną  w  równaniu  (V,26),  licznik  jest  równy  dfi2ldx.  Jeżeli  po¬ 
nadto  wyrazimy,  zgodnie  z  równaniem  (1,87)  i  (1,95),  współczynniki  tarcia  R+  i  R_ 
za  pomocą  niezależnych  ruchliwości  jonów  w  rozcieńczeniu  nieskończenie  wielkim 


107  \zj\e0F 


oj 


1,546- 10"7^ 

hj 


(83) 


i  wyrażenie  na  v  podstawimy  do  równania  (79),  to  otrzymamy  na  współczynnik  dyfuzji 
prostego  elektrolitu 


D  = 


V  1Q7  lo+lo-  1  <9/X2 

8lnc2/8x  1,546  v+z+l0_Jrv_\z_\l0+  N  81nc? 


(84) 


Zgodnie  z  równaniem  (11,111)  oraz  (V,34)  mamy 


a  stąd 


1^2  —  fi2o-\-RTlna2  —  fi2Q-\-  RTln(Qc2f  ±)v++v 


1  8ji2 

N  <91ne2 


kT(v++v_j 


dhpfA 
d\nc2  J 


(85) 
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Podstawiając  to  do  równania  (84)  i  uwzględniając  ponownie,  że  v+|*+| 
uzyskamy  ostatecznie 


V  # 


D 


WkT  g+-HgJ  Ip+lo- 
1,546  Is+sU  4+  +  4- 

dlnf± 


8lnf± 


8  In  c0 


(86) 


Przy  malejącym  do  zera  stężeniu,  kiedy  —  — >  0  graniczną  wartość  współczynnika 

dyfuzji  określa,  podany  już  przez  Nernsta1^  wzór 

10 1kT  £++|£_l  4+4- 


Dq  — 


skąd 


1,546  Isf+sLl  4++4- 

3ln f±  \ 

d\nc2  I 


D  =  D0\l 


(87) 


(88) 


Wskutek  oddziaływań  międzyjonowych,  współczynnik  dyfuzji  zależy  od  stężenia2). 
Ponieważ  w  przypadku  elektrolitów  1,1 -wartościowych  na  mocy  równania  (42)  mamy 
l°g/±  =  ~A\U2  oraz 


dlogf±  _  dlogf± 
=  c2 


dlogc2  dc2 

to  w  końcu,  jako  prawo  graniczne  dla  małych  stężeń,  otrzymamy  i  w  tym  przypadku  za¬ 
leżność  liniową  od  pierwiastka  z  c 

n  a 

(88a) 


D  ,  A  /- 

Do-1  2^C 


Ze  spadkiem  stężenia  współczynnik  dyfuzji  powinien  więc  dążyć  do  największej  wartości 
równej  D0  oraz  maleć  liniowo  z  j/c.  Dotychczasowe  pomiary  nie  mogą  być  użyte  do  spraw¬ 
dzenia  teorii,  a  w  szczególności  do  określania  granicznego  nachylenia  prostej,  gdyż  wyko¬ 
nywano  je  przy  zbyt  wysokich  stężeniach,  przez  co  nie  zapewniają  wystarczającej  dokład¬ 
ności  przy  sprawdzaniu. 

,  ,  ...  II  dln/±\ 

Tworząc  ze  znanych  wartości  współczynników  aktywności,  łatwy  do  obliczenia  iloraz  D  1 1 4 - — 1 

I  \  d  In  c2  I 

dla  stężeń  c  >  10-3,  przekonamy  się,  że  ze  zmianą  stężenia  jego  wartość  zmienia  się  znacznie  mniej  niż 
wartości  samego  D.  Dokonana  poprzednio  ocena  wpływu  oddziaływania  międzyjonowego  na  właściwości 
termodynamiczne  (zastąpienie  c2  przez  a2)  pozwala  w  większej  części  wytłumaczyć  przyczyny  zależności 

/  /  3  Id  f\ 

D  od  stężenia.  Ze  wzrostem  stężenia  D;  ( 1  -| - )  w  pewnych  przypadkach  rośnie  (np.  LaCl3,  KC1), 

I  \  dlnc2  I 

a  w  innych  maleje  (np.  CaCl2),  co  należałoby  wytłumaczyć  zależnością  ruchliwości  jonów  od  stężenia. 
Jeżeli  jednak  w  równaniu  (86)  zastąpimy  czynnik  /0+4-/6W+4-)  przez  /+/_/(/+  +  /_),  to  stwierdzimy 


znaczny  wzrost  zależności  Dl  1 1  + 


d\nf±  \  ,  . 

- - 1  od  stężenia,  przy  czym  kierunek  zmian  będzie  przeciwny  niż 

Sin c2  I 

poprzednio.  Dzieje  się  tak  dlatego,  że  w  przypadku  dyfuzji  (przeciwnie  niż  podczas  przewodzenia  prądu) 
jony  poruszają  się  w  jednym  kierunku,  dzięki  czemu  ich  atmosfery  jonowe  nie  ulegają  deformacji.  Tutaj 


lj  W.  N  e  r  n  s  t,  Z.  physik.  Chem.  2,  613  (1888). 

2>  L.  O  n  s  a  g  e  r,  R.  M.  F  u  o  s  s,  J.  Phys.  Chem.  36,  2689  (1932). 
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więc  także,  podobnie  jak  dla  liczb  przenoszenia,  efekt  relaksacyjny  nie  występuje  i  należy  brać  pod  uwagę 
tylko  elektroforetyczne  hamowanie  ruchu  jonów.  Ten  efekt  elektroforetyczny  można  obliczyć1),  w  wyniku 
czego  otrzymuje  się  poprawki,  nieco  inne  dla  symetrycznych  i  niesymetrycznych  elektrolitów,  znowu 
zawierające  „średnicę  jonową”  a.  Pozwalają  one  uzyskać  dobrą  zgodność  z  doświadczeniem  przy  stężeniach 
do  c  X  10-2  2).  Przy  jeszcze  większych  stężeniach  wprowadza  się  jako  dalszy  parametr  średnią  liczbę 
hydratacji  soli3)  oraz  uwzględnia  wpływ  zmian  lepkości  i  zachodzącej  w  przeciwnym  kierunku  dyfuzji 

rozpuszczalnika. 


e)  Lepkość 

Jeszcze  przed  ustaleniem  drogą  teoretyczną  prawa  granicznego  (64)  dla  lepkości 
roztworów  elektrolitów  wiedziano  z  doświadczenia4),  że  lepkość  względną  takich  roz¬ 
tworów  można  opisać  równaniem 

^-=  l+A]/7+Bc  (89) 

»7o 

które  przy  stężeniach  powyżej  0,1  ml/l  trzeba  jeszcze  uzupełniać  członem  zawierającym  c2. 
Po  przekształceniu  równania  (89)  do  postaci 

—  — •  1 

~  y>(i/c  )  =  A+B\/c  (89a) 

Vc 

można  wykreślić  f(]/c)  jako  funkcję  j / c.  Otrzymana  prosta  wyznacza  na  osi  rzędnych 
odcinek,  którego  wielkość  zgadza  się  z  teoretycznie  obliczonym  A.  Sprawdza  się  to  dla 
wodnych  roztworów  soli  różnego  typu,  pod  warunkiem,  że  pomiary  obejmują  obszar 
wystarczająco  niskich  stężeń.  Także  sole  powodujące  przy  wyższych  stężeniach  zmniej¬ 
szanie  się  lepkości  wody  (por.  wzmiankę  o  „ujemnej  lepkości”  w  p.  3  rozdz.  IV),  w  roz¬ 
tworach  wystarczająco  rozcieńczonych  powodują  zgodny  z  przewidywaniami  teorii 
wzrost  lepkości. 

Wartości  współczynników  B  mogą  być  dodatnie  lub  ujemne.  Przy  B  <  0  przy  wyż¬ 
szych  stężeniach  lepkość  roztworu  jest  mniejsza  od  lepkości  rozpuszczalnika.  Ta  tzw. 
„lepkość  ujemna”  jest  wynikiem  niszczącego  wpływu  słabo  hydratowanych  jonów  na 
strukturę  wody  (por.  rozdz.  IV,  p.  3).  Nowsze  systematyczne  badania5)  wykazały,  że  ze 
wzrostem  temperatury  wartości  B  stają  się  zawsze  coraz  bardziej  dodatnie,  co  oznacza, 

h  L.  O  n  s  a  g  e  r,  R.  M.  Fuoss,  J.  Phys.  Chem.,  36,  2689  (1932);  R.  H.  Stok  es,  J.  Am. 
Chem.  Soc.  75,  4563  (1953). 

2>  Por.  np.:  H.  S.  H  a  r  n  e  d  i  in.,  J.  Am.  Chem.  Soc.  73,  650,  4255  (1951);  75,  4168  (1953);  76, 
2064,  4219  (1954). 

3>  G.  S.  Hartley,  J.  Crank,  Trans.  Faraday  Soc.  45,801  (1949);  B.  F.  W  i  s  h  a  w,  R.  H. 
S  t  o  k  e  s,  Jf.  Am.  Chem.  Soc.  76,  2065  (1954). 

4>  G.  Jones,  M.  Dole,  J.  Am.  Chem.  Soc.  51,  2950  (1929);  G.  Jones,  S.  K.  Talley, 
ibid.  55,  624,  4124  (1933). 

5)  E.  A  s  m  u  s,  Z.  Naturf.  4a,  589  (1949);  M.  Kamińsk  y,  Z.  physik.  Chem.  N.  F.  5,  154 
(1955)  i  podana  tam  literatura. 
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że  podane  wytłumaczenie  jest  w  każdym  razie  jakościowo  słuszne.  Ponadto,  specyficzne 
dla  każdej  soli  i  addytywne  względem  jednostkowych  wartości  dla  tworzących  ją  jonów 
wartości  BX)  zależą  od  „chemicznej”  powłoki  solwatacyjnej  jonów,  a  przez  to  także  od  ich 
ładunku.  Powoduje  to  często  trudności  w  teoretycznym  opisie  współczynnika  B. 

LITERATURA 

H.  Falkenhagen,  Elektrolyte,  Leipzig  1932.  —  H.  S.  Harned,  B.  B.  Owen,  Physical 
Chemistry  of  Electrolytic  Solutions,  wyd.  2,  New  York  1950,  —  R.  A.  Robinson,  R.  H.  S  t  o  k  e  s, 
Electrolyte  Solutions,  wyd.  2,  London  1959.  —  R.  M.  Fuoss,  F.  Accascina,  Electrolytic  Con- 
<łuctance,  New  York  1959. — W.  J.  Hamer,  The  Structure  of  Electrolytic  Solutions,  New  York 
1959.  —  S.  Glasstone,  Podstawy  elektrochemii,  Warszawa  1956.  —  B.  Jakuszewski,  Współ¬ 
czesne  zagadnienia  elektrochemii  teoretycznej,  Warszawa  1962. 


5.  WPŁYW  NATĘŻENIA  POLA  NA  PRZEWODNICTWO  (EFEKT  WIENA), 
DYSOCJACJA  POD  WPŁYWEM  POLA  ELEKTRYCZNEGO, 
DYSPERSJA  PRZEWODNICTWA  I  STAŁEJ  DIELEKTRYCZNEJ 

Jak  stwierdzono  w  p.  7  rozdz.  I,  spełnianie  prawa  Ohma  przez  roztwory  elektrolitów 
świadczy  o  tym,  że  zarówno  ruchliwości  jonów,  jak  i  ich  całkowity  ładunek  nie  zależą 
od  natężenia  przyłożonego  pola.  Wien2)  jako  pierwszy  zauważył  jednak,  że  przy  bardzo 
dużych  natężeniach  pola  (104  do  105  V/cm)  występują  odchylenia  od  prawa  Ohma; 
w  takich  przypadkach  przewodnictwo  równoważnikowe  nie  jest  stałe,  lecz  zwiększa  się 
ze  wzrostem  E.  Również  i  to  zjawisko  można  opisać  jakościowo  i  ilościowo  za  pomocą 
teorii  sił  międzyjonowych. 

W  ogólnym  przypadku  (elektrolitów  mocnych  i  słabych)  mamy  zgodnie  z  równaniem 
(V,10) 

Ac  =  aMo  (90) 

Zmianę  wywołaną  przez  wzrost  natężenia  pola  E  można  w  zasadzie  sprowadzić  do  zmian 
każdego  z  tych  trzech  czynników: 

dAc  =  o dE+*A0[^dE+f,.A>(^\  dE  (91) 

Pierwszy  składnik  oznaczałby,  że  przy  wysokich  natężeniach  pola  i  odpowiednio  dużych 
prędkościach  jonów,  prawo  Stokesa  przestaje  obowiązywać.  Badania  nad  cząstkami 
makroskopowymi  wykazały  jednak,  że  należy  się  tego  spodziewać  dopiero  przy  pręd¬ 
kościach  przekraczających  105  cm/s,  praktycznie  nieosiągalnych  dla  jonów  w  roztworach 
elektrolitów.  Pierwszego  składnika  można  więc  nie  brać  pod  uwagę.  Drugi  składnik 
■określa  zmianę  oddziaływania  międzyjonowego,  a  trzeci  zmianę  stopnia  dysocjacji 
(słabego  elektrolitu)  pod  wpływem  zmian  natężenia  pola.  Przy  dużych  natężeniach  pola 
•obydwa  efekty  są  tak  znaczne,  że  obserwujemy  wyraźny  wzrost  przewodnictwa  równo¬ 
ważnikowego. 

W.  M.  C  o  x,  J.  H.  W  o  1  f  e  n  d  e  n,  Proc.  Roy.  Soc.  (A)  145,  475  (1934). 

2)  M.  W  i  e  n,  Ann.  Physik  (4)  83,  327  (1927);  85,  795  (1928);  (5)  1,  408  (1929). 
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Efekt  natężenia  pola  dffdE  można  jakościowo  objaśnić  właściwościami  atmosfery 
jonowej  i  jej  czasem  relaksacji.  Przy  odpowiednio  dużych  wartościach  E ,  prędkość  jonów 
wzrasta  na  tyle,  że  w  czasie  równym  czasowi  relaksacji  przebywają  one  drogę  rzędu 
wielkości  promienia  atmosfery  jonowej  1/te.  Oznacza  to,  że  atmosfera  jonowa  nie  może  się 
odbudowywać,  w  związku  z  czym  ustaje  hamujące  działanie  efektów:  relaksacyjnego 
i  elektroforetycznego.  W  miarę  zwiększania  się  E,  Ac  rośnie,  dążąc  asymptotycznie  do 
granicznej  wartości  bliskiej  A0.  Ponieważ  czas  relaksacji  zależy  od  stężenia,  wartoś¬ 
ciowości  i  ruchliwości  jonów  oraz  ponadto  od  s  i  rj,  wszystkie  te  wielkości  muszą  mieć 
wpływ  na  efekt  Wiena.  Rysunek  48  ilustruje  zależność  procentowego  wzrostu  przewod¬ 
nictwa  różnych  elektrolitów  w  roztworach  wodnych  od  E  (przy  jednakowym  przewod¬ 
nictwie  właściwym).  Widzimy,  że  krzywa,  początkowo  gwałtownie  rosnąca,  dąży  przy 
dużych  natężeniach  pola  asymptotycznie  do  wartości  granicznej  oraz  że  przebieg  krzywej 
silnie  zależy  od  typu  wartościowości  elektrolitu. 
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Rys.  48.  Względny  przyrost  przewodnictwa  przy  wysokich  natężeniach  pola  (efekt  Wiena) 


Pełną  teorię  efektu  Wiena  dla  elektrolitów  binarnych  podał  Wilson1).  Zapisując  prawo  graniczne  (59) 
dla  przewodnictwa  równoważnikowego  w  postaci: 

Ac  =  A0-[CAo+C']  /c  (92) 

otrzymamy  następujące  równania  na  Ac  jako  funkcję  natężenia  pola 


Przy  danej  sile  jonowej  y  s 


A  c  —  A 
\z\e0E 


c-MW  A+  c' 


■/(y)J  ]/ 


(93) 


%kT 


i/(y)  zostały  stablicowane2).  Dla  E  ->  0  będzie  g{y)  = 


L  2-1/2  0  '  1/2 

jest  proporcjonalne  do  natężenia  zewnętrznego  pola  E,  a  funkcje  g(y} 
2—l/2“ 


i  f(y)  =1/2,  tak  że  równanie  (93)  przekształci 


się  w  (92).  Przy  bardzo  dużych  natężeniach  polag(y)  —>  0  i  f(y)  ->  1,  co  wskazuje,  że  Ac  nie  może  wzrosnąć 
do  granicznej  wartości  A0 .  Teoria  pozwala  na  ilościowy  opis  procentowego  wzrostu  przewodnictwa  binar- 


2)  W.  S.  Wilson,  Diss.  Yale  Univ.  1936;  por.  także  H.  C.  Eckstrom,  C.  Schmelzer, 
Chem,  Rev.  24,  367  (1939). 

2)  Por.  H.  Falkenhagen,  Elektrolyte,  wyd.  2,  Leipzig  1953. 
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nych  elektrolitów  ze  wzrostem  natężenia  pola  do  ok.  50  kV/cm.  Pokazuje  to  rys.  49,  na  którym  krzywe 
■opisują  teoretyczny  przebieg  zależności,  a  kółka  i  punkty  podają  wyniki  pomiarów  dla  MgS04,  odpowiednio 
przy  niskich  i  wysokich  natężeniach  pola1). 
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Rys.  49.  Efekt  Wiena  dla  roztworów  MgS04 

O  —  małe  natężenia  poła ;  @  duże  natężenia  pola 


Efektu  Wiena  nie  można  objaśnić  na  podstawie  teorii  klasycznej  i  dlatego  stanowi 
on  podstawowe  potwiedzenie  słuszności  teorii  oddziaływania  międzyjonowego. 

Efekt  dysocjacji  daj  SE  polega  na  wzroście  liczby  jonów  pod  działaniem  pola,  przy 
czym  należy  przyjąć,  że  w  polach  o  dużym  natężeniu  równowaga  procesu  dysocjacji 

cząsteczka  dipol  jonowy  kation -j- anion 


Rys.  50.  Dysocjacja  pod  wpływem  pola  w  wodnych  roztworach  stałych  elektrolitów 


jest  przesunięta  w  prawo.  Efekt  ten  nakłada  się  na  efekt  Wiena  i  prowadzi  do  bardzo 
dużego  wzrostu  przewodnictwa.  Rysunek  50  pokazuje  to  na  przykładzie  kwasu  octowego 
i  jednochlorooctowego  w  roztworze  wodnym2).  Teoria  rozwinięta  przez  Onsagera3) 
prowadzi  do  zależności  w  postaci  szeregu 


KC{E)  _  i  ,  *  ,  &  ,  9  ,  b 4 
£*(0)  ^  +  3  +  18  +  180 


(94) 


1)  Nowsze  wyniki  —  patrz  E.  F.  B  a  i  1  e  y,  A.  P  a  1 1  e  r  s  o  n,  J.  Am.  Chem.  Soc.  74,  4426,  4428 
<1952) ;  A.  J.  G 1  e  d  h  i  1 1,  A.  Patterson,  Phys.  Chem.  56,  693  (1954). 

2)  Według  pomiarów  J.  Schielego,  Ann.  Physik  (5),  13,  811  (1932). 

3)  L.  O  n  s  a  g  e  r,  J.  Chem.  Phys.  2,  599  (1934). 
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w  którym  J£c(0)  jest,  daną  równaniem  (V,7),  klasyczną  stałą  dysocjacji  słabego  elektro¬ 
litu,  a  dla  elektrolitu  1,1 -wartościowego 


b  =  9,636 


E 

sTz 


(95) 


Dla  małych  stopni  dysocjacji  (a  1)  z  równań  (V,5)  i  (V,7),  wynika 


AC(E)  /  KC(E) 

A,a= o)  \  kc  (e=0) 


1+T6+^4i2  + 


(96) 


tak  że  w  pierwszym  przybliżeniu  względny  przyrost  przewodnictwa  (A^—A^=0)  )IA(e= 0) 

1 

można  uznać  za  równy  -^b  i  proporcjonalny  do  E.  Jak  wynika  z  rys.  50,  spełnia  się  to 

dobrze  przy  natężeniach  pola  E  >  50  kV/cm,  a  odchylenie  przy  niższych  natężeniach 
pola  należy  tłumaczyć  nie  całkowitym  jeszcze  ustąpieniem  wpływu  atmosfer  jonowych, 
które  znikają  dopiero  w  polach  o  bardzo  dużym  natężeniu. 

Również  dla  soli  w  rozpuszczalnikach  niewodnych  wielokrotnie  zaobserwowano 
efekt  dysocjacji  pod  wpływem  pola1}.  Wskazuje  to  zdecydowanie  na  istnienie  w  takich 
rozpuszczalnikach  o  małej  stałej  dielektrycznej  dipoli  jonowych,  także  w  przypadku 
mocnych  elektrolitów.  Ponieważ  l/e,  efekty  pomiarowe  są  tu  wyjątkowo  duże. 

Jeżeli  zamiast  natężenia  pola  zwiększymy  częstotliwość  przyłożonego  zmiennego 
pola  elektrycznego,  to  również  nastąpi  wzrost  przewodnictwa.  Zjawisko  to  nazywamy 
efektem  dyspersji  przewodnictwa.  Jest  ono  związane  ze  zmianami  Z),  pod  wpływem  zmiany 
częstotliwości  pola  i  można  je  także  poglądowo  objaśnić  korzystając  z  modelu  atmosfery 
jonowej.  W  zmiennym  polu  o  bardzo  dużej  częstotliwości  (v  >  106  s-1)  kierunek  ruchu 
jonu  centralnego  zmienia  się  w  tak  krótkim  czasie,  że  wywołana  efektem  relaksacyjnym 
asymetria  atmosfery  jonowej  praktycznie  nie  odgrywa  już  żadnej  roli.  Jej  działanie  hamu¬ 
jące  zanika,  natomiast  hamowanie  wywołane  efektem  elektroforetycznym  trwa  nadal. 
W  związku  z  tym  wzrost  przewodnictwa  będzie  w  tym  przypadku  mniejszy  niż  w  polu 
o  bardzo  dużym  natężeniu.  Teorię  efektu  dyspersji  przewodnictwa  opracowali  Debye 
i  Falkenhagen2^.  Jej  zgodność  z  doświadczeniem  potwierdzają  wyniki  licznych  pomiarów. 
W  opisie  dyspersji  przewodnictwa  podstawową  wielkością  jest  stosunek  czasu  relaksacji 
do  czasu,  w  którym  jon  zmienia  kierunek  ruchu  na  przeciwny.  Część  relaksacyjna  prze¬ 
wodnictwa  będzie  więc  funkcją  częstotliwości  pola  co,  czasu  relaksacji  r  oraz  ruchliwości 
obydwu  rodzajów  jonów,  tzn.  zdefiniowanej  równaniem  (52)  wielkości  q 

A*i.  (A  =  Aei.(0)f((O,  r,  q)  (97) 

Funkcja  /(«,  r,  q)  została  stablicowana3).  Dla  co  =  0  podana  zależność  przekształca 
się  we  wzór  Onsagera  na  część  relaksacyjną  przewodnictwa. 


O  Por.  np.:  D.  J.  Mead,  R.  M.  F  u  o  s  s,  J.  Am.  Chem.  Soc.  61,  2047,  3589  (1939). 

2>P.  Debye,  H.  Falkenhagen,  Physik.  Z.  29,121,401  (1928 )■,  Z.  Elektroćhem.  34,562 
(1928). 

3)  Por.  H.  Falkenhagen,  Elektrolyte,  wyd.  2,  Leipzig  1953. 
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Obliczenia  wykazują,  że  w  przedziale  częstotliwości,  w  którym  następuje  mierzalne  zmniejszenie 
się  efektu  relaksacyjnego,  należy  spodziewać  się  znacznego  przesunięcia  fazowego  siły  relaksacyjnej  w  sto¬ 
sunku  do  wywołanej  przez  nią  prędkości  jonów.  Ta  różnica  faz  powoduje  wzrost  stałej  dielektrycznej, 
który  również  zależy  od  częstotliwości.  Przyczyny  dyspersji  stałej  dielektrycznej  można  przedstawić  po¬ 
glądowo  w  sposób  następujący.  W  związku  ze  skończoną  wielkością  czasu  relaksacji,  przy  nagłym  prze¬ 
sunięciu  jonu  centralnego  atmosfera  jonowa  pozostaje  ześrodkowana  wokół  punktu  jego  początkowego 
położenia.  W  wyniku  tego  powstają  swoiste  dipole,  zwiększające  stałą  dielektryczną  (por.  rozdz.  IV,  p.  4). 
Teoria  przewiduje  liniowy  wzrost  stałej  dielektrycznej  z  | / c,  największy  przy  częstotliwości  zerowej: 

e=e0+A)/  7  (98) 

£0  jest  stałą  dielektryczną  czystego  rozpuszczalnika.  Stałą  A  oblicza  się  z  teorii.  Także  i  to  prawo  graniczne 
potwierdza  się  dla  szeregu  soli  w  roztworach  wodnych.  Przy  większych  stężeniach,  wspomniane  w  p.  4 
rozdz.  IV  efekty  hydratacyjne  z  nadwyżką  kompensują  wywołany  oddziaływaniem  międzyjonowym  wzrost 
stałej  dielektrycznej,  w  wyniku  czego  zaczyna  ona  ponownie  maleć.  W  zmiennym  polu  elektrycznym  współ¬ 
czynnik  A  w  równaniu  (98)  zależy  od  co  i  t,  wskutek  czego  sam  staje  się  zależny  od  stężenia.  Przy  stałym 
stężeniu  stała  dielektryczna  maleje  ze  wzrostem  częstotliwości  pola. 

Wszystkie  te  dopiero  w  nowszych  czasach  odkryte  efekty  stanowią  doskonałe  po¬ 
twierdzenie  słuszności  teorii  oddziaływań  międzyjonowych,  gdyż  tylko  na  gruncie 
tej  teorii  można  je  w  ogóle  zrozumieć.  W  ostatnich  latach  odegrały  one  doniosłą  rolę 
w  badaniach  nad  elektrolitami,  do  czego  będziemy  jeszcze  powracać  (por.  rozdz.  VII). 

LITERATURA 

H.  Falkenhagen,  Elektrolyte,  wyd.  2,  Leipzig  1953.  —  H.  C.  E  c  k  s  t  r  o  m,  Ch.  S  c  h  m  e  1- 
z  e  r,  Chem.  Rev.  24,  367  (1939).  —  H.  S.  H  a  r  n  e  d,  B.  B.  O  w  e  n,  Physical  Chemistry  of  Electrolytic 
Solutions,  wyd.  2,  New  York  1950.  —  S.  Glasstone,  Podstawy  elektrochemii,  Warszawa  1956.  — 
B.  Jakuszewski,  Współczesne  zagadnienia  elektrochemii  teoretycznej,  Warszawa  1962. 

6.  MIESZANINY  MOCNYCH  ELEKTROLITÓW 

Właściwości  termodynamiczne  i  procesy  nierównowagowe  w  mieszaninach  mocnych 
elektrolitów  wykazują  szereg  osobliwości,  których  dotychczas,  nawet  dla  roztworów 
rozcieńczonych,  nie  można  w  pełni  opisać  za  pomocą  teorii  oddziaływań  międzyjono¬ 
wych,  gdyż  istotną  rolę  odgrywają  tu  specyficzne  cechy  poszczególnych  jonów.  Dlatego 
też  omówimy  jedynie  najważniejsze  obserwacje  w  tej  dziedzinie  i  próby  ich  wytłuma¬ 
czenia,  choć  mieszaniny  elektrolitów  mają  duże  znaczenie  w  wielu  problemach  (pomia¬ 
ry  pH,  równowagi  membranowe,  procesy  fizjologiczne).  Wszystkie  te  obserwacje 
dotyczą  roztworów,  których  całkowite  stężenie  jonowe  znajduje  się  poza  zasięgiem 
stosowalności  granicznego  prawa  Debye’a-Huckela . 

a)  Właściwości  termodynamiczne 

W  p.  2  tego  rozdziału  wspomniano,  że  oznaczenia  rozpuszczalności  soli  trudno 
rozpuszczalnych,  z  dodatkiem  soli  obcych  o  różnych  typach  wartościowości,  potwier¬ 
dziły  prawo  graniczne  Debyesa-Huckela  (42)1).  Przy  tym  jednak  często  występowały 
Por.  klasyczne  badania  J.  N.  Brónsteda  i  V.  K.  La  Mera,  J.  Am.  Chem.  Soc.  46,  555 

(1924). 
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odchylenia  w  bezwzględnych  wartościach  granicznego  nachylenia,  przekraczające 
granice  błędu  stosowanych  metod  pomiaru.  Najodpowiedniejszą  metodę  wyznaczania 
średnich  jonowych  współczynników  aktywności  mocnych  elektrolitów  w  obecności 
innego  elektrolitu,  stanowi  opisany  w  p.  5b  rozdz.  V  pomiar  za  pomocą  ogniw  galwa¬ 
nicznych  typu  (V,44).  W  tym  przypadku  można  dowolnie  zmieniać  stężenie  obydwu 
elektrolitów,  podczas  gdy  w  metodzie  pomiaru  rozpuszczalności  stężenie  soli  trudno 
rozpuszczalnej  jest  niezmienne.  Wyznaczając  np.  w  oparciu  o  równanie  (V,48)  średni 
jonowy  współczynnik  aktywności  HC1  w  obecności  różnych  ilości  NaCl,  mierzymy  E 
ogniwa 

Pt(H2)/HCl(m1)  NaCl(m2)  [AgCl]/Ag  (99) 

i  przez  ekstrapolację  wyznaczamy  E0  z  pomiarów  dla  takiego  samego  ogniwa,  lecz  bez 
dodatku  NaCl  (por.  rozdz.  X,  p.  2a). 


0  12  3 

mYC\ 

Rys.  51.  Liniowa  zależność  log/HC1  od  Whci  w  mieszaninach  HC1  z  LiCl  (O),  NaCl  (•)  i  KC1  (Q) 


Najbardziej  przejrzyste  wyniki  otrzymamy  zachowując  stałość  =  m  i  zmie¬ 

niając  stosunek  kwasu  do  soli.  Wyniki  serii  takich  pomiarów1 }  przedstawiono  na  rys.  51. 
Logarytm  średniego  jonowego  współczynnika  aktywności  kwasu  solnego  log/±HCŁ 
jest  liniową  funkcją  y  —  mll(miJrm2),  tzn.  także  i  mnci.  Sprawdza  się  to  również 
w  przypadku  dodania  innych  halogenków  alkalicznych,  częściowo  nawet  aż  do  całko¬ 
witego  stężenia  m  =  6,  przy  czym  nachylenia  prostych  odpowiadających  dodanym 
solom  są  różne.  Oznaczając  wyznaczoną  przez  ekstrapolację  prostej  do  mHC1  =  0 
wartość /±HC1  jako /±Hci(Meci)2)  można  te  wyniki  przedstawić  w  postaci: 

l°g/±HCl  =  l°g/±HClcz.  a?WMeCl  =  l°&/±HCl(MeCl)  4"a^HCl  (100) 

i  analogicznie  dla  drugiego  składnika 

l°§/±MeCl  =  l°g/±MeClcz.  ~  l°g  f±  MeCl(HCl)  4"  /^MeCl  (100a) 

E.  G  ii  n  t  e  1  b  e  r  g,  Z.  physik.  Chem.  123,  199  (1926);  H.  S.  H  a  r  n  e  d,  J.  Am.  Chem.  Soc~ 

48,  326  (1926):  J.  E.  H  a  w  k  i  n  s,  ibid.  54,  4480  (1932). 

2)  Stanowi  ona  graniczną  wartość  lim/Hci  Przy  odpowiednim  całkowitym  stężeniu  m. 

x-+o 
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3ub  ogólnie 

l°g/±i  =  l°g  f ±  i  oz.  &m2  =  log/±1(2)  +  aw1  | 
l°g/±2  =  10g/±2oz.~Ml  ='  log/±2(l)+ifa»2  1 

W  danej  temperaturze  a  i  @  nie  zależą  od  m1im2,  lecz  zależą  jedynie  od  całkowitego 
stężenia  m.  Przy  zachowaniu  stałości  całkowitej  siły  jonowej  roztworu,  również  wiele 
innych  mieszanin  mocnych  elektrolitów,  takich  jak  HC1 — NaC104,  HC1 — HC104  itd., 
a  także  HCl — A1C13,  HC1 — BaCl2  lub  HC1 — CeCl3,  spełnia  tę  regułę,  zwaną  regułą 
Harneda.  Nie  jest  ona  jednak  prawem  ogólnym,  gdyż  w  przypadku  niektórych  miesza¬ 
nin,  jak  np.  NaOH — NaCl  lub  KOH — KC11},  dla  uzyskania  zgodności  z  wynikami 
pomiarów  trzeba  uzupełnić  równania  (100)  względnie  (101)  dodatkowym  wyrazem 
kwadratowym : 


l°g/±i  =  log/iicz.  —  am2— a' m2z 
log/±2  =  log/±2ez.  j3mx  j3'jnl 


(102) 


Do  wyznaczania  współczynników  aktywności  w  mieszaninach  soli,  do  których  nie 
można  zastosować  ogniw  typu  (99),  wykorzystuje  się  ostatnio,  opisaną  w  p.  5b  rozdz.  V, 
izopiestyczną  metodę  pomiaru  prężności  pary2).  Tą  drogą  określono  współczynniki 
aktywności  w  mieszaninach  NaCl — KC1,  KC1 — CsCl,  NaCl — LiCl,  CsCl — LiCl, 
KC1 — LiCl,  LiCl — LiN03.  Zależność  (102)  sprawdza  się  również  i  tu,  przy  czym 
występują  przypadki,  w  których  a'  «  fł'  «  0,  a'  ^  /?'  #  0  i  a'  #  /?'  #  0.  Niemniej 
jednak,  proste  równania  (101)  stanowią  dogodne  przybliżenie,  często  bardzo  przy¬ 
datne  praktycznie. 

Ograniczając  się  do  tych  przybliżeń,  możemy  na  mocy  równania  Gibbsa-Duhema  określić  związki 
między  stałymi  ot  i  ^  oraz  związki  z  innymi  wielkościami  termodynamicznymi3).  Przy  stałym  całkowitym 
stężeniu  roztworu,  podstawiając  do  równania  Gibbsa-Duhema  m1  =  xm  i  m2  —  (1 — x)m,  otrzymamy  dla 
trójskładnikowego  roztworu  wodnego  dwóch  elektrolitów  1,1 -wartościowych,  analogicznie  do  (V,52) 


—  55,51dlogaH2o  =  2m1d\ogm1f±1Ą-2m2d\ogm2f±2  =  2xmdlogf  ±i~\-2(\  —  x)md\ogf  3-2  (103) 

gdyż  przy  stałym  stężeniu  całkowitym  dlog^  =  —d\ogm2.  Ponieważ  zgodnie  z  równaniem  (101) 
^l°g/±i  =  ad  mi  —  amdx  i  dlogf±2  —  fidm2  =  —  f>mdx,  to  po  wprowadzeniu  na  mocy  równania  (V,19) 
współczynnika  osmotycznego /0 ,  z  równania  (103)  wynika 

55  51  2 

2(<x.-\-P)xdx— 2@dx  =  — - - — dlogaH2o  = - d/o  (104) 

m2  2,303m 

Całkując  w  granicach  od  0  do  x  otrzymamy  stąd 


(a+P)x2—2Px  =  — 


55,51  an2o(x) 

- - — log - 

mz  as2o(o) 


2 

2,303 m 


(/o(x)-/o(o)) 


(105) 


O  H.  S.  H  a  r  n  e  d,  A.  M.  C  o  o  k,  J.  Am.  Chem.  Soc.  59, 1890  (1937);  H.  S.  Harned,  J.  Phys. 
Chem.  58,  683  (1954);  H.  S.  Harned,  R.  G  a  r  y,  J.  Am.  Chem.  Soc.  76,  5924  (1954);  H.  A.  C.  Mc 
K  a  y,  Trans.  Faraday  Soc.  51,  903  (1955). 

R-  A.  Robinson,  C.  K.  Lim,  Trans.  Faraday  Soc.  49,  1144,  1147,  1411  (1953);  H.  A.  C. 
Mc  K  a  y,  J.  K.  P  e  r  r  i  n  g,  ibid.  49,  163,  237  (1953). 

3)  H.  S.  Harned,  X  Am.  Chem.  Soc.  51, 1865  (1935);  Physical  Chemistry  of  Electrolytic  Solutions, 
wyd.  2,  New  York  1950,  str.  461. 
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a  po  podstawieniu  w  górnej  granicy  x  =  \ 


P  =  a  + 


55,51  ćjh2o(i)cz. 

- -  log - 

m  aH2o(2)oz. 


=  a  — 


2 

2  303m  ^°(l)  CZ.  ~/o(2)  CZ.) 


(106) 


gdzie  «h2o(i)gz.)  «h2o(2)cz.j /o(i)oz.  1/0(2) oz.  oznaczają  odpowiednio:  aktywności  wody  i  współczynniki 
osmotyczne  soli  1  i  2  w  czystych  roztworach  o  stężeniu  soli  równym  m.  Znając  np.  a,  możemy  obliczyć 
fi  w  oparciu  o  wyniki  prostego  pomiaru  prężności  pary  lub  temperatury  krzepnięcia. 

Wprowadzając  otrzymany  przez  całkowanie  równania  (V,53a)  wzór  na  współczynnik  osmotyczny  /„ 


otrzymamy  z  równania  (106) 


/o 


1  m 

1  H - f  md\nf± 

m  J 


md  In 


f±  1  CZ. 
f  ±  2  CZ . 


(107) 


(108) 


skąd  wynika,  że  znając  a  możemy  także  obliczyć  p  ze  znanych  współczynników  aktywności  soli  1  i  2  w  roz¬ 
tworach  dwuskładnikowych. 

Jak  wynika  z  równania  (105),  liniowa  zależność  log/±  od  x,  przy  stałym  całkowitym  stężeniu  m, 
prowadzi  do  kwadratowej  zależności  współczynnika  osmotycznego  od  x.  Ponieważ  w  najbardziej  ogólnym 
przypadku  a  #  —  p  i  log/±1(2)  =4  log/±2(i),  można  go  schematycznie  przedstawić  w  sposób  pokazany 
na  rys.  52a.  Przykładem  może  tu  być  układ  HCK1)  —  CsCl(2)  0,  w  którym  a  =  0,098  i  p  —  —0,041  przy 
m  =  3  oraz/±1(2)  =  0,669  i/±2(i)  =  0,634,  także  przy  m  —  3. 

W  szczególnym  przypadku,  gdy  wprawdzie  a  ^  — /3,  lecz  log/+i(2)  =  log/±2(i)  (jak  w  układzie 
HC1 — NaCl)  z  równania  (101)  otrzymujemy 

log  — — — — —  =  (ct~p)m  =  km  (109) 

f  ±  2CZ. 

Ta  tzw.  reguła  Akerlofa- Thomasa  sprawdza  się  na  bogatym  materiale  doświadczalnym2),  zwłaszcza  przy 
wyższych  stężeniach,  dla  wielu  mieszanin  (np.  mieszanin  HC1  z  różnymi  solami)  z  nieoczekiwaną  dokład¬ 
nością.  Ten  bardzo  częsty  przypadek  szczególny  ilustruje  schematycznie  rys.  52b.  Także  i  tu /a  jest  kwadra¬ 
tową  funkcją  x. 

Drugi  przypadek  szczególny  charakteryzuje  się  tym,  że  a  =  —/ 3,  lecz  =4 /±2(i);  wtedy  znika 

wyraz  kwadratowy  w  równaniu  (105)  i  współczynnik  osmotyczny  staje  się  liniową  funkcją  x: 


fo(x)  =/o(o)  —  2,303  mPx 

Następnie  z  równania  (106)  wynika 


(110) 


/o(i)cz.—  /o(2)cz.  =  —2,303  mP  =  2,303  mu.  (111) 

co  oznacza,  że  z  nachylenia  a  względnie  P  można  obliczyć  różnicę  współczynników  osmotycznych  obydwu 
roztworów  dwuskładnikowych  o  stężeniu  m.  W  końcu,  równanie  (101)  przewiduje  dla  tego  przypadku,  że 


ddog/ij  =  dlogf±2 

lub  po  scałkowaniu  w  granicach  x  —  0  i  x  =  1 


(112) 


log/±lcz.  +  log/±2cz.  =  log/±1(2)  +  log/±2(i)  (113) 

Rozpatrując  ten  szczególny  przypadek  (por.  rys.  52c),  Brónsted3)  sformułował  zasadę,  nazwaną  przez  niego 
zasadą  specyficznego  oddziaływania  jonów.  Głosi  ona,  że  w  rozcieńczonych  roztworach  o  stałym  stężeniu 
całkowitym,  nieelektrostatyczne  oddziaływanie  jednoimiennie  naładowanych  jonów  nie  zależy  od  ich 


H.  S.  H  a  r  n  e  d,  O.  E.  Schupp,  J.  Am.  Chem.  Soc.  52,  3892  (1930). 

2)  G.  A  k  e  r  1  6  f,  H.  C.  Thomas,  J.  Am.  Chem.  Soc.  56,  593,  1439  (1934). 

3)  J-  N.  Bronsted,  J.  Am.  Chem.  Soc.  44,  877  (1922). 
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indywidualnych  właściwości  i  w  praktyce  można  je  w  ogóle  pominąć.  W  przypadku  jonów  naładowanych 
różnoimiennie,  przeciwnie,  oddziaływanie  takie  będzie  zależeć  od  ich  specyficznych  właściwości,  wcześniej 
dających  znać  o  sobie  ze  względu  na  mniejsze  przeciętne  odległości  między  jonami  różnego  znaku.  Z  tej 
zasady  można  wyprowadzić  warunki  (112)  i  (111),  tzn.  a  =  — 15.  Wyniki  nowszych  badań1!,  w  których 
siły  bliskiego  zasięgu,  działające  między  przeciwnie  naładowanymi  jonami,  opisuje  się  za  pomocą  szeregów, 
również  potwierdzają  zasadę  Bronsteda. 


fo(2)cz. 
Log  f ±H2) 

Log  f ±2(i) 


r0(2)cz. 


Log  f ±K2) 
Logf±2cz. 


a4=~P,  f±K2)  =  f±2(V 


'0(2)  Ci. 

Log  f ±1(2) 

Logf±2cz. 


Rys.  52.  Graniczne  przypadki  zależności  średniego  jonowego  współczynnika  aktywności  od  składu  w  mie¬ 
szaninach  elektrolitów  (roztwór  wodny  dwóch  elektrolitów  1,1-wartościowych) 


Ostatni  z  możliwych  przypadków  szczególnych,  w  którym  oc  =  —  fi  i/±i(2)  =f± 2(1)  >  przedstawiono 
schematycznie  na  rys.  52d.  W  przybliżeniu  odpowiadają  mu  właściwości  układu  LiCl— NaCl.  W  tym 
przypadku  nie  tylko  f0  jest  liniową  funkcją  x,  lecz  także  spełniona  jest  reguła  Akerlófa-Thomasa.  Warunki 
odpowiadające  temu  przypadkowi  wynikają  z  teorii  specyficznego  oddziaływania  jonów  w  ujęciu  Gug- 
genheima2!.  Przyjmując  jako  punkt  wyjścia  równanie  (68)  na  średni  jonowy  współczynnik  aktywności, 
zakłada  on,  że  parametr  a  jest  wielkością  stałą  i  jednakową  dla  wszystkich  elektrolitów  oraz  wiąże  specyficz¬ 
ne  efekty  międzyjonowe  z  wyrazem  liniowym  względem  J  lub  c.  Gdy  elektrolit  1  składa  się  z  jonów  M+ 
X-,  a  elektrolit  2  z  jonów  N+  i  Y~,  wówczas  na  mocy  zasady  Bronsteda  (brak  specyficznego  oddziaływania 
między  jedno  imiennie  naładowanymi  jonami)  liniowy  wyraz  CJ  w  równaniu  (68)  ma  postać 

CJ  —  [2xCm+x-+(Cn+x-  +  Cm+y-)  (1  —x)\m 


*!  G.  Scatchard,  R.  C.  Breckenridge,  J.  Phys.  Chem.  58,  596  (1954). 
2)  E.  A.  G  u  g  g  e  n  h  e  i  m,  Phil.  Mag.  (7),  19,  588  (1935). 
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dla  jednego  i  odpowiednio 

CJ  =  [2(1  —  x)  Cn+y_+«(Cn+x_  +  CM+y-)]m 

dla  drugiego  elektrolitu.  Z  tych  dwóch  równań  można  łatwo  wyprowadzić  wspomniane  warunki  dla  tego 
przypadku  szczególnego. 

W  analogiczny  sposób  zbadano  i  rozważono  cząstkową  entalpię  molową  i  cząstkową  objętość  molową 
elektrolitów  w  ich  mieszaninach1),  czego  już  jednak  nie  będziemy  szczegółowo  omawiać. 


b)  Procesy  nierównowagowe 

Już  stosunkowo  wcześnie  zauważono2),  że  nawet  w  bardzo  rozcieńczonych  roz¬ 
tworach  mieszanin  elektrolitów  nie  jest  zachowana  addytywność  przewodnictwa. 
A  to  oznacza,  że  w  mieszaninach  takich  nie  jest  spełnione  prawo  niezależnej  wędrówki 
jonów  Kohlrauscha,  zgodnie  z  którym,  nie  tylko  w  rozcieńczeniu  granicznym,  lecz 
także  przy  skończonych  stężeniach,  przewodnictwo  równoważnikowe  soli  jest  sumą 
przewodnictw  poszczególnych  jonów.  Początkowo  opracowano  przybliżoną  teorię 
tego  efektu  w  mieszaninach3 },  dotyczącą  najprostszego  przypadku,  gdy  obok  jednego 
jonu  o  małym  stężeniu  znajdują  się  w  dużym  nadmiarze  dwa  inne  rodzaje  jonów  (np. 
£HC1  <|  cKcl).  Później  udało  się  wyprowadzić  ogólne  prawo  graniczne  dla  przewodni¬ 
ctwa  dowolnych  mieszanin4).  Można  od  razu  jakościowo  przewidzieć,  że  w  przedziale, 
w  którym  słuszny  jest  wzór  graniczny,  dla  określonego  jonu  efekt  elektroforetyczny 
[równanie  (55)]  i  w  związku  z  tym  także  ostatni  wyraz  w  równaniu  (58),  nie  będzie 
zależny  od  rodzaju  pozostałych  jonów  mieszaniny.  Będzie  to  słuszne  przy  stałej  sile 
jonowej.  Natomiast  zgodnie  z  równaniami  (51)  i  (52)  dla  każdego  jonu  efekt  relaksa¬ 
cyjny  zależy  od  ruchliwości  wszystkich  jonów  w  atmosferze  jonowej  i  od  stosunku 
ich  stężeń.  Obliczenia  wykazują,  że  czynnik  \z+z-\ql(l-{- ]/fq)  w  równaniu  (58),  wypro¬ 
wadzony  tylko  dla  przypadku  dwóch  rodzajów  jonów,  należy  zastąpić  skomplikowaną 
funkcją  w  postaci  szeregu,  wyrażoną  przez  wartościowości  i  ruchliwości  wszystkich 
występujących  rodzajów  jonów.  Teoria  przewiduje,  że  np.  w  mieszaninie  HC1  i  KC1, 
ruchliwość  szybszego  jonu  H30+  powinna  być  mniejsza,  a  wolniejszego  jonu  K+ 
większa  niż  przy  tej  samej  sile  jonowej,  w  roztworach  każdego  z  tych  elektrolitów 
z  osobna.  Ten  charakterystyczny  dla  mieszanin  efekt  powinien  być  widoczny  zawsze 
wtedy,  gdy  jony  jednakowego  znaku  znacznie  różnią  się  ruchliwościami.  Zostało  to 
jakościowo  potwierdzone  przez  doświadczenie;  ze  względu  na  jednak  nieznaczne 
różnice  w  wartościach  Ac  (pomiary  wykonano  przy  stężeniach  0,2  względnie  0,5  mol/l), 
nie  można  było  oczekiwać  liczbowej  zgodności  wyników  z  obliczonym  efektem. 

Do  problemów  z  dziedziny  właściwości  mieszanin  elektrolitów  można  również 
zaliczyć  tzw.  dyfuzją  śladową  w  roztworach  elektrolitów.  Pod  tym  pojęciem  rozumiemy 
dyfuzję  określonego  rodzaju  jonów,  zawartych  w  bardzo  małym  stężeniu  w  jedno¬ 
rodnym  roztworze  innego  elektrolitu  o  jednym  wspólnym  jonie,  którego  stężenie  jest 

X)  T.  F.  Y  o  u  n  g,  M.  B.  S  m  i  t  h,  J.  Phys.  Chem.  58,  716  (1954). 

2>  B  r  a  y,  H  u  n  t,  J.  Am.  Chem.  Soc.  33,  781  (1911). 

3) K,  Bennewitz,  C.  Wagner,  K.  Kiichler,  Physik.  Z.  30,  623  (1929). 

4)  L.  O  n  s  a  g  e  r,  R.  M.  F  u  o  s  s,  J.  Phys.  Chem.  36,  2689  (1932). 
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duże  w  porównaniu  ze  stężeniem  „jonu  śladowego”.  Jako  przykład  mogłaby  tu  służyć 
dyfuzja  NaCl  w  stosunkowo  stężonym  roztworze  KC1  lub  dyfuzja  promieniotwórczych 
jonów  Na+  w  roztworze  NaCl.  W  ostatnim  przypadki?,  można  ten  proces  określić  także 
jako  „autodyfuzję”,  gdyż  izotopy  praktycznie  prawie  wcale  nie  różnią  się  właściwoś¬ 
ciami  decydującymi  o  przebiegu  dyfuzji.  Tego  rodzaju  samodyfuzję  pojedynczych 
jonów  badano  ostatnio  wielokrotnie  stosując  metody  izotopowe1).  Wydaje  się  jednak, 
że  trudności  doświadczalne  w  tej  dziedzinie  są  ciągle  jeszcze  bardzo  duże2).  W  silnie 

rozcieńczonych  roztworach  HJ  lub  jodków  metali  alkalicznych  współczynnik  samo- 

* 

dyfuzji  D  jonu  J~  bliski  jest  określonej  przez  Nernsta  wartości  granicznej  według 
równania  (87) 

*  10 1  kT 

D-~  =  w  v  (114) 

Ze  wzrostem  stężenia  D3~  maleje  i  wydaje  się  nawet,  że  Z>j-r//^0  jest  liniową  funkcją  yc. 
Współczynnik  samodyfuzji  kationów  zachowuje  się  w  sposób  bardziej  skomplikowany. 


Onsager3>  rozwinął  teorię  samodyfuzji  jako  szczególnego  przypadku  dyfuzji  w  układach  wieloskładni¬ 
kowych.  Dla  jonów  rodzaju  j,  znajdujących  się  w  znikomej  ilości  w  jednorodnym  rozcieńczonym  roztworze 
elektrolitu,  otrzymujemy  ;  | 


D; 


(115) 


gdzie  funkcja  d(uj),  w  podobny  sposób  jak  q  w  równaniu  (52),  zależy  od  wartościowości  i  granicznych  ruch¬ 
liwości  wszystkich  występujących  rodzajów  jonów.  Wyrażenie  w  nawiasie  kwadratowym  odpowiada 
określonemu  przez  równanie  (51)  efektowi  relaksacyjnemu 


£rei.  _  \z+z_\e20x  g 

E  3  skT  1+j/ę 


(116) 


w  którym  zastąpiono  jedynie  qf{  1  +  ]/ q)  przez  1  —  f/ d(uj) ;  w  przypadku  szczególnym,  gdy  w  jednorodnym 
elektrolicie  obydwa  jony  mają  w  przybliżeniu  jednakowe  ruchliwości,  jak  np.  w  KC1,  i  gdy  mamy  do  czynie¬ 
nia  z  samodyfuzją  jonów  izotopów,  obydwa  wyrażenia  stają  się  identyczne.  W  ten  sposób  otrzymamy 
odpowiadający  równaniu  (58)  wzór,  o  tych  samych  współczynnikach  liczbowych 


w  którym 


D;  =  Dn 


d(uj)  — 


2,801  -106^v 

1-  - - 1(1 

( st y/2 

kil  Im 


+ 


k&l  A>.  fc 


*i| + N  \  kjl  hi+ ki|  i0j  kil  lok+ N  l» j 


(117) 

(118) 


jeżeli  jony  rodzaju  i  oraz  k  są  składnikami  znajdującego  się  w  nadmiarze  jednorodnego  elektrolitu.  Jak 
wspomnieliśmy,  ze  względu  na  trudności  eksperymentalne  podany  wzór  graniczny  dla  przypadku  dyfuzji 
śladowej  względnie  samodyfuzji  nie  został  jeszcze  potwierdzony  przez  doświadczenie. 


/■: 
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0  Por.  np. :  R.  Mills,  J.  W.  Kennedy,  J.  Am.  Chem.  Soc.  75,  5696  (1953);  J.  H.  W  a  n  g, 
ibid.  74,  1182,  1611  (1952). 

2)  Por.  R.  Mills,  A.  W.  A  d  a  m  s  o  n,  J.  Am.  Chem.  Soc.  77,  3454  (1955). 

3)  L.  O  n  s  a  g  e  r,  Ann.  New  York  Acad.  Sci.  46,  241  (1945). 
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7.  WPŁYW  SOLI  OBOJĘTNYCH  NA  SZYBKOŚĆ  REAKCJI  CHEMICZNEJ 

Według  znanych  praw  kinetyki  chemicznej,  szybkość  reakcji  jest  proporcjonalna 
do  stężenia  substancji  reagujących.  Gdy  decydujący  o  szybkości  reakcji  proces  przebiega 
z  udziałem  jonów,  obserwujemy  odchylenia  od  tego  prawa,  których  przyczyn  należy 
znowu  szukać  we  wzajemnym  oddziaływaniu  jonów.  Nasuwająca  się  od  razu  myśl, 
że  w  tym  przypadku  wystarczy  tylko  zastąpić  w  równaniach  kinetycznych  stężenia 
substancji  reagujących  ich  aktywnościami,  nie  rozwiązuje  jednak  istoty  zagadnienia. 
Dopiero  Brónsted1)  zdołał  opracować  teorię  umożliwiającą  ilościowy  opis  katalitycznego 
wpływu  dodatków  obcych  soli  na  szybkość  reakcji  jonowych  w  roztworach  rozcień¬ 
czonych. 

Brónsted  oparł  się  na  powszechnie  stosowanym  założeniu,  że  przed  osiągnięciem 
stanu  końcowego  substancje  reagujące  przechodzą  przez  nietrwałe  stany  pośrednie. 
Reakcja  dwucząsteczkowa  A+B  -»  C-f  D  przebiega  więc  w  ten  sposób,  że  substraty 
A  i  B  tworzą  pozostający  z  nimi  w  równowadze  „aktywny  kompleks”  X,  który  następ¬ 
nie  rozpada  się  na  końcowe  produkty  C  i  D.  Równanie  reakcji  można  więc  zapisać 
następująco: 

A  +  B*±X-*C  +  D  (119) 


Szybkość  reakcji  jest  proporcjonalna  do  stężenia  cx  aktywnego  kompleksu.  Z  wyrażenia 
na  stałą  równowagi 

fx 


K(c)  aAaB  cAcB  fAfB 
wynika  następujące  równanie  kinetyczne 


dcA 


—  kcx  —  kKic)  cAcB 


/a/b  _ ,  L  -  _  /a/b 


h  cA  cB  ■ 


(120) 


(121) 


/•  s  r 

X  /x 

Porównując  tę  zależność  ze  zwykłym  równaniem  kinetycznym  reakcji  dwucząsteczkowej 

dcA 


dt 


kc  a  Cf 


(122) 


f  f 

widzimy,  że  k  =  k0J  A: B  zależy  od  współczynników  aktywności  reagujących  jonów 

Jx 

i  nietrwałego  kompleksu  aktywnego.  Czynnik 


F  =  (123) 

Jx 

nazywamy  kinetycznym  czynnikiem  aktywności.  Stanowi  on  poprawkę  w  klasycznym 
równaniu  kinetycznym.  W  zakresie,  w  którym  spełnia  się  prawo  graniczne  Debye’a- 
Huckela,  wartość  tego  czynnika  można  obliczyć  teoretycznie,  zakładając,  że  aktywny 
kompleks  jest  jonem  o  ładunku  równym  sumie  ładunków  A  i  B. 


J.  N.  Brónsted,  Z.  physik.  Chem.  102,  169  (1922);  115,  337  (1925);  N.  Bjerrum,  ibid. 
108,  82  (1924). 
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Rozpatrzmy  jako  przykład  utlenianie  jonów  jodkowych  jonami  żelazowymi 

Fe3+  +J-  <±  [F ej]2+  ->  Fe2+  +  J  (124) 

Czynnik  aktywności  będzie  równy 

p  — 

/[  FeJ]2+ 

Podstawiając  współczynniki  aktywności  określone  prawem  granicznym  Debye’a- 
Hiickela,  otrzymamy 

log-F = log/Pe3+  4-  log j^- — log/[I.eJ  ]2+  =  -  \  t xa  +*J~~*cW+)  (125) 

skąd,  uwzględniając,  że  ^[J?ej]2+  =  #Fe3++<Sj-,  wynika 

c,  0,4343  e\  %  /10^ 

0g-F  ekT  \+%aZ^*3~  (126^ 

gdzie  a  oznacza,  jak  poprzednio,  „średnicę  jonową”.  Po  wprowadzeniu  wartości  n 
z  równania  (24)  otrzymujemy  dla  ogólnego  przypadku  reakcji  (119) 

log&  =  log^o+logF  =  log^o  +  (127) 

1  +Ba  ]/J 

przy  czym  stałe  A  i  B  określają  równania  (39)  i  (40).  Gdy  dla  roztworów  dostatecznie 
rozcieńczonych  %a  =  Ba  j/j  jest  na  tyle  małe,  że  można  je  pominąć  wobec  1,  równanie 
(127)  upraszcza  się  do  odpowiedniego  wzoru  granicznego 

log&  =  logA0+2^A£B|/j  (128) 

Jak  widać,  ze  względu  na  iloczyn  zAzB,  w  przypadku  reakcji  między  jonami  jednako¬ 
wego  znaku  wystąpi  dodatni  efekt  solny,  a  w  reakcji  jonów  przeciwnego  znaku  — 
ujemny  efekt  solny.  W  przypadku  reakcji  jonów  z  cząsteczkami  obojętnymi  efekty 
solne  w  ogóle  nie  wystąpią,  gdyż  zgodnie  z  równaniem  (125)  współczynniki  aktywności  j 
jonu  i  aktywnego  kompleksu  wzajemnie  się  skompensują,  a  współczynnik  aktywności 
cząsteczki  obojętnej,  przy  stężeniach,  przy  których  spełnione  jest  prawo  graniczne, 
można  przyjąć  za  równy  1.  Dla  roztworów  wodnych  w  temp.  25  °C  otrzymamy  odpo¬ 
wiednio 

log&  =  log£0  + 1,018  zAzB]/ y  (128a) 

Wyniki  licznych  zbadanych  reakcji  dobrze  potwierdzają  to  równanie,  zarówno 
jeśli  chodzi  o  znak  efektu  solnego,  jak  i  liniową  zależność  log  k  od  j / y  oraz  nachylenie 
prostych,  które,  pomijając  mnożnik  2 A,  określone  jest  przez  iloczyn  #A£B.  Oczywiście 
spełnia  się  to  także  w  przypadku  obecności  jonów  obcych,  nie  biorących  udziału 
w  reakcji,  a  zmieniających  jedynie  siłę  jonową  roztworu.  Przy  tym  nie  można  jednak 
wykraczać  poza  obszar,  w  którym  spełnione  jest  prawo  graniczne.  Następnie  zakładamy, 
że  siła  jonowa  roztworu  nie  zmienia  się  wskutek  samej  reakcji.  Jeżeli  tak  nie  jest,  otrzy¬ 
mujemy  wyrażenie  znacznie  bardziej  skomplikowane1  \ 


1]G.  S  c  a  t  c  h  a  r  d,  J.  Am.  Chem.  Soc.  52,  52  (1930). 


7.  Wpływ  soli  obojętnych  na  szybkość  reakcji  chemicznej 


249 


Przy  większych  stężeniach  jonowych,  równanie  (127)  także  nadaje  się  do  określania 
zależności  k  od  stężenia,  np.  w  reakcji 

BrCH2COQ“  +  S2Oi"  S203CH2C002-  +  Br~ 

dla  której  użyty  parametr  a  rzędu  6  A  okazał  się  w  znacznym  stopniu  niezależny  od 
temperatury  V  Odchylenia  występują  przede  wszystkim  w  obecności  jonów  o  dużej 
wartościowości  i  w  rozpuszczalnikach  o  niskiej  stałej  dielektrycznej,  co  można  przy¬ 
pisać  przede  wszystkim  tworzeniu  się  zasocjowanych  par  jonowych  (por.  rozdz.  VII, 
p.  1).  Następnie  można  wykazać,  że  w  roztworach  dostatecznie  rozcieńczonych  energia 
aktywacji  i  entropia  aktywacji  reakcji  jonowych,  wyznaczone  z  zależności  temperatu¬ 
rowej  k ,  powinny  rosnąć  jako  liniowe  funkcje  | / J,  co  zostało  potwierdzone  doświadczal¬ 
nie^ . 

Postulat  teorii  głoszący,  że  reakcjom  jonów  z  cząsteczkami  obojętnymi  nie  towarzy¬ 
szą  żadne  efekty  solne,  również  nie  jest  spełniony  przy  większych  stężeniach  jonowych. 
Stwierdzono  natomiast,  że  log  k  wzrasta  liniowo  ze  wzrostem  ^  siły  jonowej  J3)  (tzw. 
liniowy  efekt  solny).  Przyczyny  wspomnianego  efektu  z  jednej  strony  sprowadzają  się 
do  tego4),  że  współczynnik  aktywności  jonu  względnie  aktywnego  kompleksu  wymaga 
uzupełnienia  dodatkowym  wyrazem,  liniowym  względem  J  [por.  równ.  (67)],  a  z  dru¬ 
giej  do  tego,  że  przy  wyższych  stężeniach  współczynnika  aktywności  cząsteczki  obo¬ 
jętnej  nie  można  uznać  za  równy  jedności.  Natomiast  można  wyrazić  go  za  pomocą, 
w  zasadzie  empirycznej,  zależności  (por.  p.  8  tego  rozdziału): 

In/.  =  bj  (129) 

Dla  reakcji  A+N  *±  X  -»  C+D,  gdzie  A  oznacza  jon  i  N  obojętną  cząsteczkę,  otrzy¬ 
mamy  wtedy  zamiast  równania  (128) 

Ink  =  ln^0+(GA-Cx+6)/  =  ln£0+BJ  (130) 

lub 

k  =  k0eBJ  (130a) 

Ponieważ  stałe  CA  i  Cx  z  równania  (67)  są  zbliżone  wielkością,  o  liniowym  efekcie  sol¬ 
nym  w  istocie  decyduje  stała  b ,  tzn.  zależność  współczynnika  aktywności  /„  od  stężenia 
jonowego.  Gdy  BJ  jest  małe,  można  rozwinąć  funkcję  wykładniczą  w  szereg  i  odrzucić 
wyższe  wyrazy  rozwinięcia.  Otrzymamy  wówczas : 

k  =  ko(l+BJ)  (131) 

Także  i  ten  wzór  został  potwierdzony  doświadczalnie5). 

W  ramach  teorii  katalizy  jonowej  systematyczne  badania  poświęcono  także  wpływowi  stałej  dielektrycz¬ 
nej  na  szybkość  reakcji  jonowych.  Dla  wyeliminowania  wpływu  międzyjonowych  efektów  solnych  należy 

V.  K.  La  Mer,  R.  W.  Fessenden,  J.  Am.  Chem.  Soc.  54,  2351  (1932). 

2>  E.  S.  A  m  i  s,  V.  K.  La  Mer,  J.  Am.  Chem.  Soc.  61,  905  (1939);  V.  K.  La  Mer,  J.  Franklin 
Inst.  225,  709  (1938). 

3)  J.  N.  B  r  ó  n  s  t  e  d,  W.  F.  K.  W  y  n  n  e-J  o  n  e  s,  Trans.  Faraday  Soc.  25,  59  (1929). 

4)  K.  J.  L  a  i  d  1  e  r,  H.  E  y  r  i  n  g,  Ann.  Nezo  York  Acad.  Sci.  39,  303  (1940). 

5)  J.  N.  B  r  o  n  s  t  e  d,  C.  G  r  o  v  e,  J.  Am.  Chem.  Soc.  52,  1394  (1930). 
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rozpatrywać  zależność  od  e  stałej  szybkości  reakcji  k0,  wyznaczonej  z  równania  (128)  względnie  (127) 
przez  ekstrapolację  do  ]/  J  =  0.  Na  podstawie  rozważań  statystycznych  podał  Scatchard1)  następującą 
zależność : 

k0  #A#Be0  / 1  1  \ 

°g17  =  2,303 kT(rA+rB)  [J~J  (  32) 

* 

w  której  k0  oznacza  stałą  szybkości  reakcji  przy  J  —  0  i  w  pewnym  stanie  standardowym  o  stałej  dielek¬ 
trycznej  e.  Stanowi  temu  może  odpowiadać  bądź  woda  jako  rozpuszczalnik,  bądź  fikcyjny  rozpuszczalnik 
o  *  =  oo,  bądź  wreszcie  gaz  doskonały  o  s  —  1;  rA+rB  oznacza  odległość  największego  zbliżenia,  nie¬ 
zbędną  do  zajścia  reakcji  między  A  i  B.  Wyprowadzając  równanie  przyjmuje  się,  że  aktywne  zderzenie 
dwóch  jonów  jednakowego  znaku  może  nastąpić  tylko  wtedy,  gdy  energia  termiczna  ruchu  w  kierunku 
zderzenia  kT{ 2  wystarcza  do  pokonania  elektrostatycznej  energii  wzajemnego  odpychania  jonów  z&ell 
/e(rA+rB).  W  związku  z  tym  w  reakcjach  jonów  jednoimiennych  liczba  zderzeń,  a  więc  i  szybkość  reakcji 
będzie  mniejsza  niż  w  reakcjach  jonów  znaku  przeciwnego. 

Z  równania  (132)  wynika 

dlogk0 


d(l/8) 


2,303  kT(rA+rB) 


(133) 


Wykres  log k0  jako  funkcji  l/e  powinien  być  prostą  o  nachyleniu  wyznaczonym  przez  równanie  (133). 
W  miarę  wzrostu  stałej  dielektrycznej  rozpuszczalnika,  szybkość  reakcji  między  jonami  jednakowego 
znaku  powinna  rosnąć,  a  między  jonami  znaku  przeciwnego  maleć.  We  wszystkich  przypadkach,  gdy 
wartość  stałej  dielektrycznej  nie  jest  mniejsza  od  ok.  65,  przewidywania  teorii  potwierdzają  się  jakościowo, 
a  w  licznych  przypadkach  także  i  ilościowo.  Przy  niższych  wartościach  stałej  dielektrycznej  występują 
odchylenia  od  teorii,  które  znów  najprościej  można  wyjaśnić  tworzeniem  się  zasocjowanych  par  jonowych 
(por.  rozdz.  VII,  p.  1).  Na  rys.  53  przedstawiono  przykładowo  wyniki  pomiarów2)  szybkości  reakcji  wybie¬ 
lania  błękitu  bromofenolowego  jonami  OH~,  w  środowiskach  o  różnej  stałej  dielektrycznej :  [błękit  bromo- 
fenolowy]  2  +OH~  ->  karbinol.  s  zmienia  się  w  zakresie  od  78,5  do  52,8. 


13,0  14,8  16,6  18,4  103/e 

Rys.  53.  Szybkość  wybielania  anionu  błękitu  bromofenolowego  jonami  OH~  w  środowiskach  o  różnej 

stałej  dielektrycznej 

O  mieszaniny  C2HJOH — H2O,  ®  mieszaniny  CH3OH — H2O 


Omawiany  dotychczas  tzw.  pierwotny  efekt  solny  jest  miarą  wpływu  sił  między¬ 
jonowych  na  szybkość  reakcji  jonowych.  Obok  tego  możliwy  jest  także  inny  rodzaj 
wpływu  na  przebieg  reakcji,  kiedy  to  dodatek  soli  zmienia  stężenie  substancji  reagują¬ 
cych.  Na  przykład  w  katalizowanych  przez  jony  H30+  reakcjach  inwersji  cukru  lub 

ł)  G.  S  c  a  t  c  h  a  r  d,  J.  Am.  Chem.  Soc.  52,  52  (1930),  Chem.  Rev.  10,  229  (1932). 

2)  E.  S.  A  m  i  s,  V.  K.  La  Mer,  y.  Am.  Chem.  Soc.  61,  905  (1935);  V.  K.  La  Mer,  J.  Franklin 
Inst.  225,  709  (1938). 
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rozkładu  estru  dwuazooctowego,  jako  reakcjach  przebiegających  z  udziałem  cząsteczek 
nienaładowanych,  pierwotny  efekt  solny  nie  występuje.  Jeżeli  jednak  katalizatorem 
jest  słaby  kwas,  to  dodatek  obcej  soli  zwiększy  jego  stałą  dysocjacji  (por.  rozdz.  V.  p.  5b), 
przez  co  wzrośnie  stężenie  jonów  H30+,  a  więc  także  i  szybkość  reakcji.  Takie  przyspie¬ 
szenie  reakcji  przez  dodanie  obcych  soli  nazywamy  wtórnym,  efektem  solnym T  Odgrywa 
on  pewną  rolę  w  większości  procesów  katalizy  kwasowo-zasadowej  (zmydlanie,  inwersja, 
enolizacja  itd.),  w  których  wskutek  udziału  cząsteczek  obojętnych  pierwotny  efekt 
solny  nie  występuje.  Oczywiście,  w  przypadku  katalizowanych  przez  jony  H30+  reakcji 
jonowych  obydwa  efekty  nakładają  się.  Można  je  od  siebie  oddzielić  zastępując  słaby 
kwas  mocnym  całkowicie  zdysocjowanym  kwasem  o  tak  dobranym  stężeniu,  aby  stę¬ 
żenie  jonów  H30+  pozostało  nie  zmienione.  Odwrotnie,  drogą  takich  porównawczych 
pomiarów  szybkości  reakcji  można  oczywiście  wyznaczać  stężenie  jonów  H30+,  a  przez 
to  także  stopień  dysocjacji  słabego  kwasu2). 

LITERATURA 

G.  Kor  tum,  Elektrolytlosungen,  Leipzig  1941.  —  S.  G  1  a  s  s  t  o  n  e,  K.  J.  Laidler,  H. 
E  y  r  i  n  g,  The  Theory  of  Ratę  Processes,  New  York  1941.  —  K.  J.  Laidler,  Chemical  Kinetics, 
New  York  1950. 

8.  EFEKT  WYSALANIA  I  WSALANIA 

W  ścisłym  związku  z  poprzednio  wspomnianym  „liniowym  efektem  solnym”, 
występującym  w  reakcjach  między  jonami  i  obojętnymi  cząsteczkami,  pozostaje  zja¬ 
wisko  zwane  efektem  wysalania  i  wsalania.  Polegają  one  na  zmniejszaniu  bądź,  odpo¬ 
wiednio,  zwiększaniu  się  rozpuszczalności  nieelektrolitów  wskutek  dodania  soli.  Jak 
wykazał  Debye,  najistotniejszą  część  tych  efektów  można  zawsze  objaśnić  działaniem 
jonowych  sił  elektrostatycznych.  Jakościowe  objaśnienie  jest  tu  dosyć  łatwe.  Jeżeli 
rozpuszczalnik  i  substancja  rozpuszczona  o  cząsteczkach  obojętnych  mają  różne  stałe 
dielektryczne,  to  cząsteczki  substancji  o  większej  stałej  dielektrycznej  będą  się  gro¬ 
madzić  w  otoczeniu  jonów,  a  cząsteczki  substancji  o  mniejszej  stałej  dielektrycznej, 
będą  stamtąd  wypierane.  Procesowi  temu  odpowiada  zmiana  potencjału  termodynamicz¬ 
nego  roztworu,  która  zgodnie  z  równaniami  (11,77)  i  (11,102)  powoduje  także  zmianę 
współczynników  aktywności  wszystkich  składników  roztworu.  Jeżeli  mamy  przy  tym 
do  czynienia  z  nasyconym  roztworem  nieelektrolitu  u ,  co  oznacza,  że  jego  aktywność  au 
w  tym  roztworze  jest  stała  (por.  rozdz.  II,  p.  7e),  to  zmiana  współczynnika  aktywności 
fu  w  wyniku  dodania  soli  musi  również  spowodować  zmianę  stężenia.  Gdy  wskutek 
dodatku  soli  fu  wzrośnie,  stężenie  zmaleje,  tzn.  nieelektrolit  zostanie  wysolony  i  mce 
versa. 

Punktem  wyjścia  w  wywodach  Debye’a  i  Mc  Aulaya3)  jest  następujący  fikcyjny 
proces,  analogiczny  do  przytoczonego  w  p.  1  tego  rozdziału:  Kulisty  jon  o  promieniu  aj 

9  J.  N.  B  r  o  n  s  t  e  d,  Trans.  Faraday  Soc.  24,  630  (1928). 

9  Por.  np. :  J.  N.  B  r  o  n  s  t  e  d,  C.  E.  T  e  e  t  e  r,  J.  Phys.  Chem.  28,  579  (1924). 

3)P.  Debye,  J.  McAulay,  Physik.  Z.  26,22  (1925). 
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i  ładunku  ej  zostaje  odwracalnie  rozładowany  w  rozpuszczalniku  o  stałej  dielektrycznej  e0, 
przy  tak  znikomym  stężeniu,  że  wkład  atmosfery  jonowej  do  wartości  potencjału  y}'  =  0. 
Zgodnie  z  równaniami  (26)  i  (31)  uzyskuje  się  przy  tym  pracę 


A 


-  f  V"dej 


2e0a,j 


(134) 


Następnie,  przez  dodanie  nieelektrolitu  stała  dielektryczna  zmienia  wartość  na  e  i  jon 
ulega  ponownie  odwracalnemu  naładowaniu.  Zostaje  przy  tym  wykonana  praca 


2  S  CLj 


(135) 


Różnica  tych  dwóch  prac  określa  zmianę  potencjału  termodynamicznego  układu  w  wy¬ 
niku  zmiany  stałej  dielektrycznej.  Gdy  roztwór  zawiera  w  1  cm3  Nx ,  Nz  •  •  •  Nj  różnych 
jonów,  to  całkowita  zmiana  potencjału  termodynamicznego,  uwzględniając,  że  NjV  = 
=  fijN,  wyniesie 


AG 


V1  ni  Ne]  V1  n 
Z  ~2ea  ,  2j  1 


2  eaj 


Sofy 


(136) 


"Wobec  znikomo  małego  stężenia  określony  przez  równania  (33)  wkład  atmosfery  jo¬ 
nowej  do  wartości  AG  jest  równy  zeru.  Zakładając,  że  stałą  dielektryczną  mieszaniny 
można  wyrazić  wzorem 

s  =  e0(l -R-/9V)  (137) 


w  którym  nu  i  n'  oznacza  liczbę  moli  nieelektrolitu  i  elektrolitu,  a  /?  i  są  stałymi  empi¬ 
rycznymi,  otrzymamy  w  pierwszym  przybliżeniu  z  równań  (136)  i  (137) 


ag  =  ^UuN  y  |  fi'n'  y  nJe) 

2 Sq  dj  2e0  &j 


(138) 


Różniczkując  względem  nuy  otrzymamy  stąd  na  mocy  równań  (11,67)  i  (11,102)  wy¬ 
rażenie  na  zmianę  potencjału  chemicznego  nieelektrolitu  wywołaną  przez  dodatek  soli: 


RTin/u = y 

lub,  po  wprowadzeniu  zdefiniowanej  równaniem  (V,39)  siły  jonowej 


In  fu  = 


H 


2e0kT 


I 


nj*] 

dj 


(139) 


Jeżeli  {3  jest  dodatnie,  tzn.  wskutek  dodania  nieelektrolitu  stała  dielektryczna  rozpusz¬ 
czalnika  zmaleje,  to  fu  wzrasta  i  nieelektrolit  ulega  wysoleniu  oraz  mce  •uersa. 

Równanie  (139),  identyczne  co  do  postaci  z  poprzednio  wykorzystanym  równa¬ 
niem  (129),  stanowi,  ze  względu  na  zawarte  w  nim  uproszczenia,  jedynie  pierwsze 
przybliżenie.  Nie  należy  się  więc  spodziewać  ilościowej  zgodności  obliczeń  ze  znalezio¬ 
nymi  doświadczalnie  efektami  wysalania  względnie  wsalania. 
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Nieco  później,  Debye1)  rozwinął  teorię  efektów  solnych,  uwzględniając  wpływ  jonów 
na  rozkład  cząsteczek  nieelektrolitu  w  zależności  od  odległości  r  od  wybranego  jonu.. 
Prowadzi  ona  do  zależności 

-J—  =  l -btc)C  (140) 

/h(c) 

1 

Ponieważ  zgodnie  z  równaniem  (139)  mamy  bj  =  ln/M  £  1  —~r,  to  obydwa  równania 

ju 

są  sobie  formalnie  równoważne. 

Istotnie,  w  wielu  przypadkach  liniowa  zależność  log  /„  od  J  spełniona  jest  bardzo 
dobrze,  nawet  przy  stosunkowo  dużych  stężeniach  jonowych2*,  przy  czym  wartości  fi 
są  różne  dla  różnych  soli.  Ponieważ  woda  ma  bardzo  dużą  stałą  dielektryczną,  fi  jest 
przeważnie  dodatnie  (stała  dielektryczna  maleje  przy  dodaniu  nieelektrolitu)  i  dlatego 
efekt  wysalania  występuje  znacznie  częściej  niż  efekt  wsalania.  W  omawianych  efektach 
solnych  wobec  nieelektrolitów,  elektrostatyczny  wpływ  jonów  odgrywa  więc,  jak  widać,, 
bardzo  istotną  rolę. 

Mimo  tych  sukcesów  teorii,  istnieją  jednak  liczne  przypadki,  w  których  zawodzi, 
ona  nie  tylko  pod  względem  ilościowym,  lecz  także  i  jakościowym.  Zdarza  się  tak  wtedy,, 
gdy  różne  sole  częściowo  wysalają,  a  częściowo  wsalają  ten  sam  nieelektrolit.  Przykła¬ 
dem  mogą  tu  służyć  przedstawione  na  rys.  42  rozpuszczalności  2,4-dwunitrofenolu 


Rys.  54.  Efekt  wsalania  i  wysalania  różnymi  solami  na  przykładzie  wodnego  roztworu  niezdysocjowanego 

2,4-dwunitrofenolu 


w  różnych  roztworach  soli  obojętnych3*.  Obliczone  na  ich  podstawie  wartości  log  /„ 
jako  funkcję  J  przedstawiono  na  rys.  54.  Jak  widać,  w  obecności  KCIO4  lub  NaC104  /„ 
jest  mniejsze  od  1,  co  według  równania  (139)  oznacza  wsalanie,  natomiast  KC1,  BaCl2 
i  NaCl  działają  wysalająco. 


J)  P.  D  e  b  y  e,  Z.  physik.  Chem.  130,  55  (1927);  P.  Gross,  Mh.  Chem.  53,  54  (1929). 

2~>  Por.  np.  zestawienie  wyników  w:  M.  R  a  n  d  a  1 1,  C.  F.  F  a  i  1  e  y,  Chem.  Rev.  4,  271,  285,  291 
(1927),  a  także  P.  Gross  i  in.,  Mh.  Chem.  55,  287,  329  (1930). 

3>H.  v.  Halban,  G.  Kortiim,  M.  S  e  i  1  e  r,  Z.  physik.  Chem.  (A)  173,  449  (1935). 
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Dla  wytłumaczenia  tych  i  innych  podobnych  wyników  wychodzi  się  ze  spostrze¬ 
żenia1),  że  stałą  b  można  z  dobrym  przybliżeniem  przedstawić  w  postaci  sumy  jedno¬ 
stkowych  wartości  bK+-\-bA-  dla  kationu  i  anionu.  Stąd  można  uznać2),  że  ogólnie 
wszystkie  kationy,  ze  względu  na  silną  hydratację,  działają  wysalająco,  natomiast  słabo 
hydratowane  lub  w  ogóle  nie  hydratowane  aniony  działają  wsalająco.  Stwierdzono 
jednak  że  duże  kationy,  takie  jak  jony  czteroalkiloamoniowe,  wywołują  silny  efekt  wsa- 
lania,  który,  podobnie  jak  dla  anionów,  zwiększa  się  ze  wzrostem  wielkości  jonu.  Należy 
stąd  wyciągnąć  wniosek3),  że  przy  tego  rodzaju  anomaliach,  współuczestniczące  w  od¬ 
działywaniu  jonu  z  nieelektrolitem  siły  dyspersyjne  przeważają  nad  siłami  czysto  ele¬ 
ktrostatycznymi.  Zwróciliśmy  już  uwagę  na  to  zjawisko  w  p.  4  rozdz.  IV  i  spotkamy 
się  z  nim  także  przy  omawianiu  wyników  innych  badań. 

W  późniejszych  czasach  podjęto  próbę4?  teoretycznego  opisu  efektów  wysalania  i  wsalania  za  pomocą 
omówionych  w  rozdz.  III  sił  międzycząsteczkowych.  W  rozważaniach  brano  pod  uwagę  efekt  jedynie 
indukcyjny  i  dyspersyjny,  jako  praktycznie  najważniejsze.  Za  pomocą  równań  (111,31)  i  (111,45)  można 
obliczyć  różnicę  między  energią  oddziaływania  jonu  ze  znajdującą  się  w  odległości  r  od  niego  cząsteczką 
obojętną  u,  a  energią  oddziaływania  jonu  z  równą  objętością  rozpuszczalnika.  Dla  wyrażenia  oddziaływania 
indukcyjnego  należy  przy  tym  wprowadzić  polaryzowalność  całkowitą,  a  dla  oddziaływania  dyspersyjnego 
polaryzowalność  elektronową  (por.  rozdz.;  III,  p.  2c).  Za  pomocą  funkcji  rozkładu  Boltzmanna  otrzymujemy 
z  tej  różnicy  energii  A  U  wzór  na  stężenie  cu(r)  cząsteczek  obojętnych  w  otoczeniu  jonu 

cu(r)  =  cUtoe~AVlkT  (141) 

cU) o  oznacza  tu  przeciętne  stężenie  substancji  u.  Całkując  po  całej  objętości  [analogicznie  jak  w  przypadku 
równania  (9)]  uzyskamy  wyrażenie  na  przyrost  stężenia  u  w  otoczeniu  jonu 

.  a 

A cu  —  j  [c„(r)  —  cU}0)4:nrzdr  (142) 

00 


a  z  niego  względny  przyrost  stężenia  Acu/cu>0 .  Gdy  cUj0  jest  stężeniem  roztworu  nasyconego  bez  dodatku 
soli,  dodatni  względny  przyrost  stężenia  odpowiada  efektowi  wsalania,  a  ujemny  efektowi  wysalania.  Ozna¬ 
czając  rozpuszczalności  tak  jak  w  równaniu  (V,43)  przez  Z  względnie  Z0,  otrzymamy  w  najprostszym  przy¬ 
padku  efektów  wysalania  i  wsalania  1,1 -wartościowymi  solami  o  jonach  kulistych 


l-lo 

/„  c 


=  A 


1  1  , 

- 1 - )  +  B 

a+  a_ 


(143) 


gdzie  a+  i  oznaczają  promienie  jonów,  a  A  i  B  są  stałymi.  Pierwszy  wyraz  w  tym  wzorze  odpowiada 
oddziaływaniu  indukcyjnemu  i  jest  ujemny.  Drugi,  odpowiadający  oddziaływaniu  siłami  dyspersyjnymi, 
jest  zawsze  dodatni  i  w  przypadku  dużych  jonów  przeważa  nad  pierwszym,  w  związku  z  czym  następuje 
wsalanie  nieelektrolitu.  Równanie  (143)  odpowiada  postacią  równaniu  (140),  o  czym  łatwo  się  przekonać 
za  pomocą  wzoru  (V,43),  i,  przy  dostatecznie  małych  stężeniach  jonowych,  daje  wyniki  zgodne  co  do 
znaku  i  rzędu  wielkości  ze  zmierzonymi  efektami  solnymi. 

Jakościową  zależność  efektów  wysalania  lub  wsalania  od  właściwości  soli  można  także  określić  drogą 
czysto  termodynamiczną,  rozpatrując  zmianę  potencjału  termodynamicznego  towarzyszącą  przeniesieniu 
cząsteczki  obojętnej  z  czystej  wody  do  roztworu  soli5).  Zmiana  ta  zależy  od  różnicy  objętości  molowej 


1)  E.  L  a  r  s  s  o  n,  Z.  physik.  Chem.  (A)  153,  299  (1931). 

2)  Na  przykład  A.  O  s  o  1,  M.  K  i  1  p  a  t  r  i  c  k,  J.  Am.  Chem.  Soc.  55,  4430,  4440  (1933). 

3)  G.  Kortiim,  Z.  Elektrochem .  42,  287  (1936). 

4)  J.  0’M.  Bockris,  J.  Bowler-Reed,  J.  A.  Kitchen  er,  Trans.  Faraday  Soc.  47, 
184  (1951). 

5)  W.  F.  Mc  D  e  v  i  t,  F.  A.  L  o  n  g,  J.  Am.  Chem.  Soc.  74,  1773  (1952). 
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ezyStej  soli  i  cząstkowej  objętości  molowej  soli  w  roztworze  nieskończenie  rozcieńczonym.  Wspomniana 
różnica  objętości  jest  z  reguły  dodatnia  (elektrostrykcja!),  co  w  konsekwencji  znów  prowadzi  do  równania 
na  ln/„  w  postaci  (119). 

Omówione  efekty  mają  ogromne  znaczenie  praktyczne.  Wysalanie  solami  nieorganicznymi  (NaCl) 
spełnia  istotną  rolę  w  procesach  laboratoryjnych  i  przemysłowych,  takich  jak  otrzymywanie  mydeł  lub 
barwników  organicznych,  lub  odzyskiwanie  rozpuszczalników  (eter)  z  roztworów  wodnych.  Efekt  wsialania 
pod  wpływem  dodatku  elektrolitów  organicznych  (często  koloidalnych  powierzchniowo  czynnych)  ma 
duże  znaczenie  dla  działania  środków  piorących,  a  także  w  procesach  polimeryzacji  emulsyjnej  (kauczuk 
syntetyczny),  przy  zatężaniu  roztworów  wodnych  witamin  lub  antybiotyków  itd.9 


9.  GRANICE  STOSOWALNOŚCI  MODELU  ATMOSFERY  JONOWEJ 

Teoria  Debye’a-Huckela,  Onsagera  i  Fuossa  w  sposób  pełny  i  dokładny  opisuje 
współczynniki  aktywności  i  przewodnictwo  elektrolitów  w  roztworach  wodnych,  lecz 
tylko  przy  dostatecznie  małym  stężeniu.  Granica,  powyżej  której  obserwuje  się  już  sy¬ 
stematyczne  odchylenia,  odpowiada  np.  w  przypadku  elektrolitów  1,1 -wartościowy eh 
stężeniom  rzędu  1 — 2  •  10~3  mol/l.  W  tym  obszarze  słuszność  teorii  nie  budzi  wątpli¬ 
wości,  gdyż  przewiduje  ona  prawidłowo  nie  tylko  kształt  zależności  od  stężenia,  lecz 
także  i  nachylenie  odpowiednich  krzywych,  łącznie  z  zależnością  od  stałej  dielektrycznej, 
temperatury  i  wartościowości  elektrolitu. 

Istnieje  zgodność  co  do  tego,  że  przy  jakimkolwiek  wyższym  stężeniu  teoria  musi 
całkowicie  zawieść2).  Brak  natomiast  zgodności,  gdy  chodzi  o  określenie  granicznego 
stężenia,  przy  którym  to  nastąpi.  Wymienia  się  tu  stężenie  od  0,001  do  0,1  mol/l.3) 
Na  razie  uznajemy,  że  istnieje  takie  stężenie,  powyżej  którego  użyteczność  modelu 
chmury  jonowej  staje  się  wątpliwa.  Stąd  można  się  spodziewać,  że  wszelkie  próby 
rozszerzenia  teorii  poza  tę  granicę  będą  miały  niewielkie  szanse  powodzenia.  Wyniki 
teorii  nie  mogą  bowiem  być  lepsze  od  modelu,  który  stanowi  jej  podstawę.  Dlatego 
tak  bardzo  istotne  jest  znalezienie  tej  granicy.  Niestety,  jak  widzieliśmy,  stoją  tu  na 
przeszkodzie  problemy,  które  można  wprawdzie  rozpatrywać  w  ramach  teorii,  lecz 
których  konkretne  rozwiązanie  nastręcza  wielkie  trudności.  Mamy  tu  na  myśli  trudności 
matematyczne  (por.  p.  1  tego  rozdziału)  oraz  parametr  a,  który  w  założeniu  miał 
uwzględniać  objętość  własną  jonów. 

W  przypadku  roztworów  wodnych  stosowanie  parametru  a  pozwala  w  określonych 
granicach  znacznie  zbliżyć  teorię  do  doświadczenia.  Podobnie  jest  w  przypadku  roz¬ 
tworów  w  rozpuszczalnikach  o  małej  stałej  dielektrycznej,  dla  których  słuszności  praw 
granicznych  nie  można  było  niekiedy  udowodnić  nawet  przy  najniższych  dostępnych 
stężeniach.  Przy  tak  małych  stężeniach  jednak  jony  są  od  siebie  na  tyle  odległe,  że  ich 
objętość  własna  nie  może  odgrywać  żadnej  roli.  Dla  roztworów  wodnych  występowanie 

9  Por.  M.  E.  L.  Mc  Bain,  E.  Hutchinson,  Solubilization  and  Related  Phenomena,  New 
York  1955. 

2)  Por.  np.  J.  G.  K  i  r  k  w  o  o  d,  Chem.  Rev.  19,  275  (1936). 

3)  H.  S.  Frank,  P.  T.  Thompson,  w  The  Structure  of  Electrolyte  Solutions,  pod  red. 
W.  J.  Kamera,  1959;  E.  Gluckauf,  tamże. 
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np.  ujemnych  wartości  a  można  by  tłumaczyć,  uznając  za  prawdziwe  wszystkie  uza¬ 
sadnienia  wyliczone  w  p.  4a  tego  rozdziału.  Lecz  dla  silnie  rozcieńczonych  roztworów 
w  rozpuszczalnikach  o  niskiej  stałej  dielektrycznej  nawet  takie  wytłumaczenie  wystę¬ 
powania  anomalnych  wartości  a  byłoby  niewystarczające. 

Jak  widać,  wyjaśnienie  sensu  parametru  a  w  modelu  chmury  jonowej  jest  w  wielu 
przypadkach  bardzo  trudne.  Nasuwa  to  przypuszczenie,  że  przy  umiarkowanie  wy¬ 
sokich  stężeniach  (a  w  przypadku  niskich  stałych  dielektrycznych  przy  wszystkich  do¬ 
świadczalnie  osiągalnych  stężeniach)  sam  podstawowy  model  staje  się  nieprawdziwy. 
Należy  go  więc  poddać  krytycznej  ocenie. 

Koncepcja  atmosfery  jonowej  stanowi  podstawę  teorii  Debye’a-Huckela.  Zakłada 
się  w  niej  istnienie  ciągłego  rozkładu  ładunków  wokół  wybranego  jonu  centralnego. 
Oddziaływanie  atmosfery  na  jon  centralny  (efektywny  potencjał  w  miejscu  jego  poło¬ 
żenia)  oblicza  się  za  pomocą  średniej  w  czasie  gęstości  ciągłej  chmury  ładunku.  Taki 
sposób  postępowania  nie  nastręcza  żadnych  trudności  dopóty,  dopóki  atmosfera  jo¬ 
nowa  jest  wystarczająco  rozległa,  tzn.  gdy  przy  określonej  stałej  dielektrycznej  stężenie 
jest  bardzo'  małe.  Wówczas  w  oddziaływaniu  atmosfery  na  jon  centralny  największy 
udział  przypada  na  te  części  atmosfery  jonowej,  które  są  od  niego  stosunkowo  odległe 
i  wartość  średnia  w  czasie  wystarczająco  dokładnie  opisuje  decydujący  o  potencjale 
rozkład  ładunku  w  chmurze.  Odpowiada  to  całkowitemu  brakowi  dalekiego  uporządko¬ 
wania  w  cieczach.  Ze  wzrostem  stężenia  promień  atmosfery  jonowej  maleje  jednak 
szybciej  od  przyrostu  stężenia.  Oznacza  to,  że  na  jon  centralny  oddziałuje  coraz  mniej 
jonów  i  z  coraz  mniejszej  odległości.  Gdy  np.  atmosfera  jonowa  zmniejszy  się  na  tyle, 
że  wystarczy  w  niej  miejsca  jeszcze  tylko  na  jeden  jon,  to  wahania  wartości  średniej 
w  czasie  będą  bardzo  duże  i  bardzo  nieregularne.  Frank  i  Thompson1  >  doszli  do  wniosku, 
że  przy  wyższych  stężeniach  wartość  średnia  w  czasie  nie  będzie  prawidłowo  opisywać 
efektywnego  rozkładu  ładunku.  Oceniają  oni,  że  następuje  to  już  przy  zaskakująco 
niskim  stężeniu  0,001  mol/l  (dla  wodnych  roztworów  soli  1,1 -wartościowych.  Drogą 
podobnych  rozważań  Fuoss  i  Onsager2)  ocenili  to  stężenie  na  0,01  mol/l. 

W  takich  przypadkach  słuszniej  będzie  opisywać  rozkład  ładunku  jako  zbliżony 
do  uporządkowania  sieciowego.  Ciągłą  chmurę  jonową  Debye’a-Hiickela  należałoby 
zastąpić  rozmytą  „chmurą  sieciową”  (< diffuse  lattice  cloud).  Przy  dużych  stężeniach  tego 
rodzaju  uporządkowanie  quasi-sieciowe  można  by  wykryć  bezpośrednio3 }  (por.  rozdz. 
VIII). 

W  tych  brakach  modelu  chmury  jonowej  przy  wyższych  stężeniach  należy  dopa¬ 
trywać  się  przyczyn  ograniczonych  sukcesów  licznych  prób  rozszerzenia  zakresu  sto- 

H.  S.  Frank,  P.  T.  Thompson,  loc.  cit. ;  M.  A.  V.  D  e  v  a  n  a  t  h  a  n,  J.  Sci.  Ind.  Res. 
20B,  256  (1961). 

2)  R.  M.  Fuoss,  L.  O  n  s  a  g  e  r,  J.  Phys.  Chem.  61,  668  (1957). 

3)  Fakt,  że  w  obszarze  umiarkowanie  wysokich  stężeń  dotychczas  nie  udało  się  tego  stwierdzić,  może 
być  przecież  spowodowany  tym,  że  wobec  nieznacznej  liczby  jonów  ewentualnie  istniejąca  krzywa  roz¬ 
kładu  ich  gęstości  (por.  rozdz.  III,  p.  6)  jest  maskowana  przez  krzywą  rozkładu  gęstości  wody.  Ta  ostatnia 
bowiem  nie  składa  się  z  ostrych  maksimów  oddzielonych  od  siebie  odcinkami  o  bardzo  małej  gęstości, 
lecz  z  szerokich  wierzchołków  bez  wyraźnych  minimów. 
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sowalności  teorii  Debye’a-Hiickela.  Niestety,  obszerny  materiał  rzeczowy  tylko  w  sto¬ 
sunkowo  niewielkim  stopniu  poddany  został  ocenie  z  punktu  widzenia  tej  koncepcji 
uporządkowania  sieciowego.  W  odniesieniu  do  obszaru  umiarkowanie  wysokich  stężeń 
można  więc  przyznać  tej  koncepcji,  jak  dotychczas,  jedynie  wszelkie  pozory  słuszności. 
Przy  tym  zwraca  jednak  uwagę  interesujący  fakt,  o  którym  wspomniano  już  poprzednio, 
że  przy  umiarkowanie  wysokich  stężeniach  liniowa  zależność  od  pierwiastka  trzeciego 
stopnia  często  pozwala  znacznie  prościej  i  niekiedy  znacznie  dokładniej  odtwarzać 
dane  doświadczalne.  A  taka  właśnie  zależność,  jak  widzieliśmy,  jest  typowa  dla  quasi- 
sieciowego  uporządkowania  jonów. 


17  Elektrochemia 


YII 


ASOCJACJA  I  NIECAŁKOWITA  DYSOCJACJA 
MOCNYCH  ELEKTROLITÓW 


Teoria  całkowitej  dysocjacji  mocnych  elektrolitów  okazała  się  niewystarczająca  do 
wyjaśnienia  zależności  od  stężenia  licznych  właściwości  stężonych  roztworów  elektro¬ 
litów.  Wykazały  to  rozważania  na  temat  zakresu  stosowalności  praw  granicznych  oraz 
prób  rozszerzenia  teorii  przez  wprowadzenie  do  niej  pojęcia  „średnicy  jonów”.  Za¬ 
gadnienia  te  omówiono  w  poprzednim  rozdziale.  Na  przykład  dodatnie  odchylenia 
przewodnictwa  równoważnikowego  od  prostych  granicznych  (patrz  tabl.  29)  można 
uzasadnić  wpływem  parametru  a.  Stwierdzono  j  ednak  częste  występowanie  odchyleń 
ujemnych,  tj.  zbyt  małego  w  stosunku  do  przewidywań  teorii  wartości  przewodnictwa 
równoważnikowego.  Wszystko  to  zmuszało  do  dalszego  ograniczenia  założeń  leżących 
u  podstaw  teorii  całkowitej  dysocjacji. 

Najbardziej  oczywista  wydawała  się  hipoteza  tłumacząca  wspomniane  obniżenie 
przewodnictwa  równoważnikowego  niecałkowitą  dysocjacją,  podobnie  jak  w  przypadku 
słabych  elektrolitów.  Hipoteza  ta  przewidywała  asocjację  jonów  z  utworzeniem  par 
jonowych.  Siły  utrzymujące  jony  w  parze  jonowej  są  pochodzenia  elektrostatycznego, 
podobnie  jak  w  przypadku  cząsteczki  NaCl  w  fazie  gazowej  (rozdz.  III,  p.  3).  Możliwe 
jest,  oczywiście,  występowanie  różnych  form  pośrednich  między  parą  jonową  a  praw¬ 
dziwą  cząsteczką  chemiczną.  Nie  wymaga  to  jednak  żadnych  zmian  w  podanej  definicji 
pary  jonowej.  Definicja  ta  ma  przede  wszystkim  znaczenie  termodynamiczne,  ponieważ 
zakłada,  iż  wszystkie  formy  pośrednie  między  tego  rodzaju  „cząsteczką  niezdysocjo- 
waną”  a  wolnymi  jonami  mają  na  tyle  krótki  czas  życia,  że  do  opisu  równowagi  między 
nimi  można  użyć  prawa  działania  mas.  Definicja  termodynamiczna  pojęcia  cząsteczki 
nie  zawiera  żadnych  ograniczeń  dotyczących  rodzaju  wiązań  w  cząsteczce. 

1.  ASOCJACJA  JONOWA 

Pojęcie  asocjacji  jonów,  o  którym  była  już  wielokrotnie  mowa,  wprowadził  BjerrumT 
Chciał  on  w  ten  sposób  wyjaśnić,  dlaczego  współczynniki  aktywności  soli  obliczone 
na  podstawie  równania  (VI, 38)  są  niezgodne  z  doświadczeniem.  Bjerrum  założył,  że 


1(  N.  Bjerrum,  Kgl.  danske  Yidensk.  math.-fysiske  Medd.  (7)  9  (1926). 
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jony  o  znaku  przeciwnym,  odległość  między  którymi  w  roztworze  jest  mniejsza  od 
pewnej  wartości  q,  tworzą  zasocjoioaną  parą  jonową.  Poszczególne  składniki  pary  jo¬ 
nowej  związane  są  ze  sobą  siłami  kulombowskimi.  Czas  życia  pary  jonowej  jest  dosta¬ 
tecznie  długi,  aby  uważać  ją  za  układ  trwały  wobec  zderzeń  z  cząsteczkami  rozpuszczal¬ 
nika.  W  przypadku  elektrolitów  symetrycznych  (np.  1,1-  lub  2,2-wartościowych)  para 
jonowa  ma  efektywny  ładunek  elektryczny  równy  zeru.  Powstawanie  par  jonowych 
powoduje  więc  zmniejszenie  przewodnictwa  roztworu,  jak  również  oddziaływań  między- 
jonowych.  W  przypadku  elektrolitów  niesymetrycznych  (np.  1,2- lub  2,1- wartościo¬ 
wych)  powstające  pary  jonowe  mają  wypadkowy  ładunek  elektryczny  różny  od  zera, 
ale  mniejszy  od  ładunku,  jakie  miały  jony  przed  połączeniem.  Dlatego  też  udział  pary 
jonowej  w  przewodnictwie  i  oddziaływaniach  międzycząsteczkowych  jest  mniejszy 
niż  udział  obu,  nie  połączonych  ze  sobą  jonów.  Asocjacja  jonowa  powoduje  więc  zawsze 
zmniejszenie  przewodnictwa  oraz  średnich  współczynników  aktywności. 

Wpływ  asocjacji  na  przewodnictwo  i  współczynniki  aktywności  jest  zatem  przeciwny 
niż  wpływ  parametru  a.  Hipoteza  Bjerruma  oznacza  więc  odrzucenie  założenia  o  prak¬ 
tycznie  całkowitej  dysocjacji  mocnych  elektrolitów  (rozdz.  VI,  p.  1),  założenia,  stano¬ 
wiącego  część  składową  teorii  Debye’a-Hiickela.  Należy  jednak  podkreślić,  że  teoria 
Bjerruma  dotyczy  tylko  par  jonowych  związanych  siłami  elektrostatycznymi.  Nie 
można  jej  więc  stosować  w  przypadku  elektrolitów  potencjalnych  o  wiązaniach  kowa¬ 
lencyjnych  (patrz  rozdz.  IV,  p.  1). 

Do  obliczenia  q  Bjerrum  zastosował  funkcję  rozkładu  energii  Boltzmanna  [równanie 
(VI, 10)].  Liczba  jonów  i-go  rodzaju  znajdujących  się  w  warstwie  kulistej  o  grubości  dr 
w  odległości  r  od  jonu  centralnego  j(dV  =  4-7ir2dr)  wyrażona  jest  następującą  zależnością: 


dNi  —  Ni  exp 


Zieoy 


kT: 


4  7ir2dr 


(1) 


Dla  małych  wartości  r  potencjał  yj  określony  jest  praktycznie  całkowicie  przez  udział 


jonu  centralnego:  ip"  = 


Zje  o 
er 


Natomiast  wpływ  atmosfery  jonowej  można  pominąć. 


Wówczas  równanie  (1)  przekształca  się  w 
~~  —  4  nr2  exp  |  - 


ZiZjel 


skTr 


-j  dr  = 


f{r)dr 


(2) 


Prawdopodobieństwo  znalezienia  jonu  i  w  jednostce  objętości  przez  jon  o  znaku  prze¬ 
ciwnym  maleje  wraz  ze  wzrostem  r.  Jednocześnie  rośnie  objętość  warstwy  kulistej. 
Te  dwa  przeciwdziałające  sobie  efekty  powodują  powstanie  minimum  na  krzywej 
prawdopodobieństwa  znalezienia  jonu  w  okolicy  jonu  centralnego  przy  pewnej  od¬ 
ległości  q.  Funkcję  prawdopodobieństwa  dla  jonów  1,1 -wartościowych  w  roztworach 
wodnych  przedstawiono  na  rys.  55.  Położenie  minimum  można  obliczyć  przyrównując 
df{r) 


do  zera  pochodną 


dr 


0.  Stąd 


\*iXj\e  o 
2  ekT 


(3) 
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q  jest  więc  odległością,  przy  której  elektrostatyczna  energia  potencjalna  obu  jonów 
przyjmuje  wartość 


Rys.  55.  Funkcja  prawdopodobieństwa  Bjerruma  dla  przypadku  „asocjacji  jonowej” 


Jest  ona  czterokrotnie  większa  od  średniej  energii  kinetycznej  przypadającej  na  jeden 
stopień  swobody.  Dla  elektrolitów  1,1 -wartościowych  w  temp.  25°C  w  roztworach 
wodnych  q  =  3,57  A.  Przy  odległościach  mniejszych  niż  q  rośnie  prawdopodobieństwo 
asocjacji  z  utworzeniem  par  jonowych.  Tak  więc  teoria  Bjerruma  traktuje  jako  „nie- 
zdysocjowane”  te  jony,  które  zbliżyły  się  do  siebie  na  odległość  r<  3,57  \ztZj\.  W  przy¬ 
padku  elektrolitów  symetrycznych  „niezdysocjowane”  pary  jonowe,  jako  pozbawione 
ładunku,  nie  biorą  udziału  w  oddziaływaniach  międzyjonowych. 


W  celu  obliczenia  stopnia  asocjacji  (1—0)  Bjerrum  zastosował  prawo  działania  mas  do  opisu  równowagi 
między  jonami :  swobodnymi  i  zasocjowanymi.  Wartość  1—  0  znajduje  się  przez  scałkowanie  równania  (2) 


w  granicach  od  a  (najmniejsza  odległość  między  dwoma  jonami)  do  q  Wi  = 


CqN\ 

1000  / ' 


1-0  = 


4  nNc0 

1000 


f  r  oj  2 

exp - I  r  dr 

J  L  ekTr  J 


Zastosowanie  prawa  działania  mas  zgodnie  z  równaniami  (V,6)  i  (V,7)  prowadzi  do 

02/|  Co  Co 

K(c)  ~  - - - X—  ~  - TT 

W  1-0  1-0 

Zakładamy  przy  tym,  iż  w  dostatecznie  rozcieńczonych  roztworach  0 
napisać  równanie  (5)  w  postaci 


(5) 


(6) 


1  i  f± 


Wprowadzając  zmienne 


1 

y  = 


AnN 

1000 

zizje 5 


rexpr_^i]^ 

J  L  £kTr  J 


1 .  Możemy  wówczas 

(7) 


ekTr 


b  = 


\ZjZj\eo 

skTa 


...  .  \ZiZj\e0 

i  pamiętając,  ze  - - —  =  2,  otrzymamy 

ekTq 

1  _  ĄnN  I  \ziZj\el 

K(c)  ~  1000  \  ekT 


tJJ  1000  \  ekT  / 


(8) 
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Wielkość  Q(b)  obliczono1!  dla  różnych  wartości  b,  tj.  dla  różnych  wartości  parametru  a  i  podano  w  tabl. 
VII  (dodatku).  K(c >  można  obliczyć  dla  małych  wartości  stopnia  asocjacji  1  —  /3  i  dowolnych  wartości 
a  <  q;  wielkość  ta  jest  więc  funkcją  średnicy  jonów  a.  Podstawiając  obliczoną  w  ten  sposób  wartość  1 K(c) 
do  równania  (6)  otrzymamy  ogólną  zależność  obowiązującą  także  dla  roztworów  stężonych 


1-P 

P2 


=  f±co- 


4 tcN  I  \ziZf\el  \3 


1000  V  skT 


’Jl  -  I  Q(b) 


(9) 


Za  pomocą  równania  (9)  można  drogą  kolejnych  przybliżeń  wyznaczyć  1  —  P.f±  jest  średnim  współczynni¬ 
kiem  aktywności  swobodnych  jonów.  Może  on  być  obliczony  dla  dowolnych  wartości  a  za  pomocą  równa¬ 
nia  (VI, 38). 

W  tabl.  30  podano  stopnie  asocjacji  jonów  1,1 -wartościowych  w  roztworze  wodnym 
w  temp.  18°C,  obliczone  na  podstawie  teorii  Bjerruma  dla  szeregu  wartości  parametru 
a  i  różnych  stężeń. 


Tablica  30 

Stopnie  asocjacji  1,1-wartościowych  jonów,  obliczone 
na  podstawie  teorii  Bjerruma,  w  roztworach  wodnych  w  temp.  18°C 


Parametr  a 
(najmniejsza 
odległość 
międzyjonowa) 

[A] 

c0  [mol/l] 

io-4 

5  •  10-4 

10-3 

5  •  10-3 

io-2 

2,82 

0 

0 

0 

1 

2,35 

0 

0 

0,001 

1,76 

0 

0 

0,001 

1,01 

0 

0,002 

0,004 

. 

0,70 

0,001 

0,006 

0,011 

0,47 

0,027 

0,106 

0,177 

0,418 

0,529 

Jak  wynika  z  danych  tabl.  30,  stopień  asocjacji  elektrolitu  1,1 -wartościowego  osiąga 
znaczne  wartości  dopiero  dla  parametru  a  mniejszego  od  2  A.  Odległości  między  jonami 
w  praktyce  zawsze  przekraczają  2  A.  W  związku  z  tym  asocjacja  w  rozumieniu  teorii 
Bjerruma  w  roztworach  elektrolitów  1,1-wartościowych  zachodzi  tylko  w  wyjątkowych 
przypadkach.  A  zatem  zakres  stosowalności  teorii  asocjacji  ogranicza  się  do  roztworów 
wodnych  jonów  wielowartościowych  i,  ogólnie,  do  rozpuszczalników  o  małej  stałej 
dielektrycznej.  Zgodnie  z  równaniem  (3)  odległość  krytyczna  q  rośnie  zarówno  ze 
wzrostem  z,  jak  i  ze  zmniejszaniem  się  s.  Odpowiednio  więc  wzrasta  prawdopodobień¬ 
stwo  tworzenia  się  par  jonowych. 

Ostatnio  zbadano  wiele  przypadków,  w  których  teoria  Bjerruma  uzyskała  pełne 
potwierdzenie.  Tak  np.  wyznaczono  drogą  pomiarów  przewodnictwa2)  wartość  K(c) 
dla  La[Fe(CN)6]  w  bardzo  rozcieńczonych  roztworach  wodnych  lub  mieszaninie  wody 

R.  M.  F  u  o  s  s,  C.  A.  Kraus,  J.  Am.  Chem.  Soc.  55,  1019  (1933). 

2)  C.  W.  D  a  v  i  e  s,  J.  C.  James,  Proc.  Roy.  Soc.  195  A,  116  (1948);  J.  C.  Jamę  s,  J.  Chem. 
Soc.  1950,  1094;  H.  S.  Dunsmore,  J.  C.  James,  ibid.  1951,2925. 
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z  glicyną,  dioksanem,  acetonem,  glikolem  i  etanolem  o  stałej  dielektrycznej  w  zakresie 
od  79  do  57.  W  roztworze  wodnym  K(c)  wynosi  1,82  •  10~4.  Wartość  q  dla  soli  3,3-war- 
tościowej  równa  jest  32,1  A.  Stąd  dla  parametru  a  otrzymujemy  zgodnie  z  teorią  Bjer- 
ruma  wartość  7,2  A.  A  więc  wszystkie  jony,  których  odległości  zawierają  się  między 
7,2  a  32,1  A,  możemy  uważać  za  zasocjowane.  Parametr  a  nie  zależy  od  rodzaju  roz¬ 
puszczalnika,  ponieważ  wartość  /l0^o  prawie  nie  zmienia  się  przy  przejściu  od  jednego 
rozpuszczalnika  do  drugiego.  Wynika  to  z  faktu,  że  wszystkie  wspomniane  rozpusz¬ 
czalniki  spełniają  regułę  Waldena  (rozdz.  IV,  p.  3).  K{c^  jest  więc,  zgodnie  z  równa¬ 
niem  (8),  jedynie  funkcją  s.  Istotnie,  stałe  asocjacji  obliczone  na  podstawie  równa¬ 
nia  (8)  zgodne  są  z  wartościami  wyznaczonymi  z  pomiarów  przewodnictwa. 

Bezpośredni  dowód  istnienia  par  jonowych  w  wodnych  roztworach  jonów  wielo- 
wartościowych  można  uzyskać  wykorzystując  efekt  Wiena  (rozdz.  p.  5).  Zaobserwo¬ 
wany  w  przypadku  roztworu  MgS04  efekt  Wiena  (wzrost  przewodnictwa  równoważ¬ 
nikowego  przy  dużych  natężeniach  pola  elektrycznego)  jest  znacznie  większy  niż  to 
przewiduje  teoria  (patrz  rys.  49).  Jest  to  spowodowane  dodatkowym  zjawiskiem  ,,dy- 
socjacji  pod  wpływem  pola  elektrycznego”  zasocjowanych  par  jonowych  (rozdz.  VI, 
p.  5),  a  więc  wzrostem  stałej  dysocjacji.  Podobne  zjawisko  zaobserwowano  w  przy¬ 
padku  ZnS04,  CuS04  i  La[Fe(CN)4]1). 

Teoria  Bjerruma  sprawdza  się  przede  wszystkim  w  przypadku  silnej  asocjacji, 
a  więc  w  roztworach  o  niskiej  stałej  dielektrycznej.  Wykonując  obliczenia  zakłada  się, 
iż  powyżej  pewnej  określonej  wartości  stałej  dielektrycznej  asocjacja  nie  powinna  już 
zachodzić  [por.  granice  całkowania  równań  (5)  i  (4)].  Można  uniknąć  tej  niekonse¬ 
kwencji  wynikającej  z  teorii  Bjerruma  traktując  problem  w  sposób  termodynamiczny, 
a  nie  statystyczny.  Stosując  cykl  Borna,  Denison  i  Ramsay2)  wyprowadzili  zależność 
następującą: 

ln/T  -  e2° 

“  ln^(c>  “  ~aekT 

Uzyskała  ona  co  najmniej  tak  dobre  potwierdzenie  eksperymentalne  jak  teoria  Bjer¬ 
ruma2,  3).  Na  przykład  stałą  dysocjacji  azotanu  czteroizoamyloamoniowego  w  miesza¬ 
ninach  wody  z  dioksanem  można  również  dobrze  opisać  za  pomocą  powyższego  równa¬ 
nia  jak  za  pomocą  równania  (9).  Teoria  Bjerruma  jest  więc  przybliżeniem  pewnej 
teorii  uzyskanej  drogą  termodynamiczną,  przy  czym  przybliżenie  to  obowiązuje  w  przy¬ 
padku  dużych  wartości  JśT(c). 

Dla  rozpuszczalników  o  niskiej  stałej  dielektrycznej  nie  można  już  odróżnić  „za¬ 
socjowanych  par  jonowych”  w  rozumieniu  Bjerruma  od  „niezdysocjowanych  dipoli 
jonowych”.  W  pierwszym  przypadku,  zgodnie  ze  znaczeniem,  jakie  przypisuje  się 
stałej  dielektrycznej  w  teorii  Bjerruma,  jest  bowiem  mowa  o  zbiorze  jonów  solwatowa- 
nych,  w  drugim  o  jonach  nie  posiadających  warstwy  solwatacyjnej.  Co  prawda,  również 


Por.  A.  Patterson  i  in.,  J.  Phys.  Chem.  56,  999  (1952);  jf.  Am.  Chem.  Soc.  74,  4428,  4704 
(1952);  75,  1484  (1953). 

2>  J.  T.  Denison,  J.  B.  Ramsay,  J.  Am.  Chem.  Soc.  77,  2615  (1955). 

3)  R.  M.  F  u  o  s  s,  C.  A.  Kraus,  J.  Am.  Chem.  Soc.  79,  3304  (1957). 
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w  przypadku  „niezdysocjowanych  dipoli  jonowych”  siły  wiążące  są  głównie  pochodze¬ 
nia  elektrostatycznego.  Następuje  jednak  obopólna  deformacja,  o  czym  już  wspom¬ 
niano  (rozdz.  III,  p.  1),  tak  że  charakter  wiązania  zbliża  się  do  kowalencyjnego  (homeo- 
polarnego).  Za  istnieniem  tego  rodzaju  niezdysocjowanych  dipoli  jonowych  przema¬ 
wiają  przede  wszystkim  badania  widm  absorpcyjnych  pikrynianów  w  roztworze  diok¬ 
sanu,  chloroformu  i  metanolu1).  Systematyczne  przesuwanie  się  pasm  absorpcji  jonu 
pikrynianowego  pod  wpływem  różnych  kationów  świadczy  o  tym,  że  w  roztworach 
o  niskiej  stałej  dielektrycznej  pary  jonowe  Bjerruma  (złożone  z  jonów  solwatowanych) 
ustępują  miejsca  niezdysocjowanym  dipolom  jonowym.  Dlatego  też  stosowanie  równa¬ 
nia  (9)  nie  wydaje  się  w  tym  przypadku  uzasadnione. 

LITERATURA 

G.  K  o  r  t  ii  m,  Elektrolytlósungen,  Leipzig  1941.  —  H.  S.  H  a  r  n  e  d,  B.  B.  Owen,  The 
Physical  Chemistry  of  Electrolytic  Solutions,  New  York  1950.  —  R.  A.  Robinson,  R.  H.  S  t  o  k  e  s, 
Electrolyte  Solutions,  wyd.  2,  London  1959.  —  C.  B.  M  o  n  k,  Electrolytic  Dissociation,  London,  New 
York  1961. 

2.  TRÓJKI  JONOWE 

W  rozpuszczalnikach  o  niskiej  stałej  dielektrycznej  dysocjacja  nawet  najbardziej 
typowych  soli  (mocnych  elektrolitów  w  roztworach  wodnych)  jest  bardzo  nieznaczna. 
A  zatem  w  większości  przypadków  można  pominąć  oddziaływania  międzyjonowe  w  tych 
rozpuszczalnikach,  podobnie  jak  w  wodnych  roztworach  słabych  elektrolitów  (por. 
tabl.  24).  Podstawiając  /±  s  1,  1-a  s  1  i  a  =  AJA0  otrzymamy  zgodnie  z  równa¬ 
niem  (V,7)  następujący  wzór  na  stałą  dysocjacji  soli 

K{C)  =  a2c0  =  ^c0  lub  \ogAc  =  i  log K{c)Al  -  ~  logr0  (10) 

W  rozpuszczalnikach  o  małej  stałej  dielektrycznej  log  Ac  powinien  być  zatem  liniową 
funkcją  log  cQ ,  co  potwierdzają  dane  doświadczalne.  Na  rys.  56  przedstawiono  prze¬ 
wodnictwo  azotanu  czteroizoamyloamoniowego  w  mieszaninach  dioksanu  z  wodą 
jako  funkcję  log  ę0  (o  pomiarach  przewodnictwa  tej  soli  wspomniano  w  poprzednim 
paragrafie).  W  roztworach  dostatecznie  rozcieńczonych  nachylenie  prostych  osiąga 
wartość  zgodną  z  równaniem  (10):  ^log/lo/^logco  =  —  1/2.  Jedynie  w  przypadku 
bardzo  małych  wartości  stałej  dielektrycznej  nie  obserwuje  się  już  przebiegu  liniowego. 
W  mieszaninach  o  dużej  stałej  dielektrycznej  pojawiają  się  odstępstwa  od  przebiegu 
prostoliniowego  związane  z  występowaniem  oddziaływań  międzyjonowych. 

W  przypadku  roztworów  soli  w  rozpuszczalnikach  o  niskiej  stałej  dielektrycznej 
występują  charakterystyczne  minima  na  krzywej  przewodnictwa  począwszy  od  bardzo 
małych  stężeń.  Położenie  minimum  na  krzywej  przewodnictwa  przesuwa  się  w  kierunku 
mniejszych  stężeń  wraz  z  malejącą  wartością  stałej  dielektrycznej,  co  jest  również  wi¬ 
doczne  na  rys.  56.  Wzrost  Ac  po  przekroczeniu  minimum  może  świadczyć  tylko 

H.  v.  H  a  1  b  a  n,  B.  S  z  i  g  e  t  i,  Helu.  Chim.  Acta  20,  746  (1937);  G.  K  o  r  t  ii  m,  K.  And- 
r  u  s  s  o  w,  Z.  physik.  Chem.  N.  F.  25,  321  (1960). 
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o  wzroście  liczby  cząstek  przewodzących.  Fuoss  i  Kraus  założyli,  że  ze  wzrostem  stę¬ 
żenia  obok  dipoli  jonowych  tworzą  się  również  wyższe  kompleksy.  A  więc  początkowo 
powstają  trójki  jonowe  według  schematu 

K+A-  + A-^A-K+A";  K+A“  +  K+  K+A"K+  (11) 


Rys.  56.  Przewodnictwo  roztworu  azotanu  czteroamyloamoniowego  w  mieszaniach  dioksanu  z  wodą 
o  niskich  stałych  dielektrycznych  w  temp.  25°C.  Krzywe  wyznaczono  dla  różnych  wartości  e 

Wiązania  w  trójkach  jonowych  są  wyłącznie  pochodzenia  elektrostatycznego.  Stałe 
równowagi  obu  reakcji  określonych  równaniem  (11)  są  sobie  równe  pod  warunkiem 
jednakowej  wielkości  jonów. 

1ą<a]  [CjA  _  IAła]  [CK+]  _  £  .  (12) 

fc-AKA']  [CKAK+] 


Powstanie  trójek  jonowych  przesuwa,  jak  łatwo  się  przekonać,  równowagę  dysocjacji 
K+A-  K++A-  w  prawo.  Rośnie  więc  liczba  jonów,  a  tym  samym  przewodnictwo 
roztworu.  Udział  jonów  K+  i  A-  w  przewodnictwie  roztworu  można  obliczyć  z  równa¬ 
nia  (10) 


(13) 


Oznaczając  stężenie  trójek  jonowych  KAK+  lub  AK  A-  przez  cT  otrzymamy  z  równa¬ 
nia  (12) 

=  k  (14) 

CT 


gdy  przyjmiemy  1  —  a  X  1 


(15) 
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Stąd  udział  trójek  jonowych  w  przewodnictwie  określony  jest  równaniem 

A'J  =  AZ^-  =  A'Z^- 

Cq  k 

Wprowadzając  wartość  a  z  równania  (10)  otrzymamy 

Całkowite  przewodnictwo  roztworu  określa  równanie: 

Ac  =  A'+A'f  =  A']/  + 


(16) 


(17) 


(18) 


Jest  to  równanie  krzywej  mającej  minimum.  Położenie  minimum  można  wyznaczyć 
przez  zróżniczkowanie  równania  (18): 

‘°»*=4=-zr  1  (19) 

Odkładając  na  wykresie  zależność  Ac\/co  od  c0  powinniśmy  otrzymać  dla  dostatecznie 
rozcieńczonych  roztworów  linię  prostą.  Istotnie,  w  wielu  przypadkach  zależność  ta 
ma  przebieg  prostoliniowy.  Z  nachylenia  prostej,  długości  odcinka  od  przecięcia  prostej 
z  osią  rzędnych  do  początku  układu  oraz  odpowiednio  dobranych  wartości  A'0  i  A'0' 
można  wyznaczyć  stałe  K ^  i  k.  Na  przykład  dla  wspomnianego  już  azotanu  cztero- 
izoamyloamoniowego  w  mieszaninie  dioksanu  z  wodą  o  stałej  dielektrycznej  e  =  2,56 
K(c)  i  k  przyjmują  wartości  odpowiednio  9  •  1CT15  i  8  •  10-5. 

W  podobny  sposób  można  przewidywać  dalszy  przebieg  krzywej  przewodnictwa. 
Po  przejściu  przez  minimum  często  następuje  powolny  wzrost  przewodnictwa  ze  wzro¬ 
stem  stężenia.  Świadczy  to  o  zwolnionym  tempie  przyrostu  jonów  wskutek  tworzenia 
się  czwórek  jonowych  pozbawionych  ładunku  elektrycznego.  Nie  biorą  one  udziału 
w  przewodzeniu  prądu,  natomiast  wpływają  na  wielkość  ciśnienia  osmotycznego  roz¬ 
tworu.  Obecność  pozbawionych  ładunku  elektrycznego  czwórek  jonowych  można  więc 
wykryć  drogą  pomiaru  obniżenia  temperatury  krzepnięcia  roztworu  przy  różnych 
stężeniach1). 
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3.  ASOCJACJA  JONÓW  O  JEDNAKOWYM  ŁADUNKU 


Siły  dysp  ersyjne  odgrywają  bardzo  dużą  rolę  w  przypadku  stężonych  roztworów  soli. 
Nie  można  więc  ich  pomijać  opisując  właściwości  tych  roztworów.  Fakt  ten  stwierdzono 


9  R.  M.  F  u  o  s  s,  C.  A.  Kraus,  J.  Am.  Chem.  Soc.  57,  1  (1935). 
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po  raz  pierwszy  drogą  pomiarów  optycznych^.  Jak  wiadomo,  siły  dyspersyjne  odgry¬ 
wają  również  dużą  rolę  w  ułożeniu  cząsteczek  w  cieczach  oraz  w  sieci  krystalicznej 
kryształów  molekularnych  (rozdz.  III,  p.  2c).  Jako  przykład  działania  sił  dyspersyjnych 
można  tu  wymienić  wzrost  rozpuszczalności  związków  organicznych  w  wodzie  wywo¬ 
łany  dodatkiem  soli  kwasów  organicznych.  Zjawisko  to2)  nazywa  się  ,,hydrotropią” 
lub  ,,solubilizacją”.  Decydującą  rolę  odgrywa  w  nim  nie  ładunek  jonu,  lecz  reszta 
organiczna,  która  w  wyniku  oddziaływań  dyspersyjnych  przyłącza  się  do  substancji 
ulegającej  rozpuszczeniu,  powodując  wzrost  jej  rozpuszczalności. 

W  p.  4  rozdz.  Y  wspomniano,  iż  w  zakresie  tzw.  „stałości  optycznej”  najbardziej 
precyzyjne  pomiary  metodami  optycznymi  nie  mogą  wykazać  istnienia  oddziaływań 
międzyjonowych.  Prowadzi  to  do  wniosku,  że  właściwości  optyczne  w  tym  zakresie 
uwarunkowane  są  jedynie  przez  niezakłócone  siły  solwatacyjne.  „Optyczny  efekt  solny” 
występujący  przy  wyższym  stężeniu  soli  może  więc  być  uważany  za  naruszenie  równo¬ 
wagi  solwatacyjnej.  Efekt  ten  polega  nie  tylko  na  utworzeniu  zasocjowanych  par  jo¬ 
nowych  lub  dipoli  jonowych,  lecz  na  specyficznym  działaniu  dodanych  jonów,  niezależ¬ 
nym  w  znacznym  stopniu  od  ich  ładunku.  Świadczy  o  tym  fakt,  że  zmiana  stężenia 
danej  soli  powoduje  często  zmianę  jej  właściwości  optycznych,  wielokrotnie  większą 
(o  jeden  lub  dwa  rzędy  wielkości)  niż  dodatek  innej  soli  o  wspólnym  jonie.  Na  przykład 
współczynnik  absorpcji  soli  sodowej  eozyny  zmienia  się  w  zakresie  stężeń  10-4  <  c  < 
<  10~3  mol/l  o  ok.  25%.  Natomiast  dodatek  NaCl  lub  innych,  nawet  wielowartościo- 
wych  soli  nieorganicznych  o  tym  samym  stężeniu,  powoduje  zmianę  współczynnika 
absorpcji  rzędu  2%.  Stwierdzono  to  badając  stosowania  się  roztworu  soli  sodowej 
eozyny  do  prawa  Beera.  Już  od  dawna  wiedziano3),  że  nawet  bardzo  rozcieńczone  roz¬ 
twory  soli  barwników  nie  spełniają  prawa  Beera.  Fakt  ten  znalazł  potwierdzenie  również 
obecnie.  Znaczne  zmiany  właściwości  optycznych  (widma  absorpcyjne),  występujące 
nawet  w  bardzo  rozcieńczonych  roztworach,  świadczą  o  silnych  oddziaływaniach 
międzyjonowych.  Ponieważ  siły  dyspersyjne  maleją  szybko  z  odległością  (rozdz.  III, 
p.  2c),  wskazuje  to  na  znaczne  zbliżenie  oddziałujących  na  siebie  jonów.  Dane  doświad¬ 
czalne  zmuszają  więc  do  przyjęcia  założenia,  że  obserwowane  znaczne  odchylenia 
od  prawa  Beera  spowodowane  są  rozpoczynającą  się  asocjacją  jonów  o  jednakowym 
ładunku.  Asocjacja  ta  jest  tym  większa,  im  mniejsze  jest  stężenie,  im  większe  są  roz¬ 
miary  jonów  i  im  mniej  ich  powierzchnia  przesłonięta  jest  przez  silnie  zhydratowane 
grupy  hydrofilowe.  Asocjacja  z  utworzeniem  jonów  podwójnych  lub  nawet  wielokrot¬ 
nych  zachodzi  wbrew  kulombowskim  siłom  odpychania  ładunków  jednoimiennych. 
Jest  to  jeszcze  jeden  dowód,  że  ładunek  elektryczny  nie  zawsze  odgrywa  decydującą  rolę 
w  strukturze  tego  rodzaju  roztworów,  nawet  w  bardzo  dużym  rozcieńczeniu.  Zakres 
stosowalności  praw  granicznych  Debye’a-Huckela  jest  więc  w  przypadku  tych  roz¬ 
tworów  znacznie  zawężony,  co  potwierdzają  dane  doświadczalne  (rozdz.  VI,  p.  4a). 
Omawiane  roztwory  stanowią  stadium  pośrednie  między  roztworami  właściwymi  a  ko¬ 
loidalnymi.  Należy  również  stwierdzić,  że  rozszerzenie  teorii  Debye’  a-Huckela  na 

1)  Por.  G.  K  o  r  t  ii  m,  Z.  physik.  Chem.  (B)30,  317  (1935);  33, 1  (1936);  Z.  Elektrochem.  42, 287  (1936). 

2)  Por.  M.  E.  McBain,  E.  Hutchinson,  Solubilization,  New  York  1955. 

3)  Por.  W.  C.  Holmes,  Ind.  Eng.  Chem.  16,  35  (1924);  J.  Am.  Chem.  Soc.  50,  1923  (1928). 
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roztwory  bardziej  stężone  możliwe  jest  tylko  pod  warunkiem  uwzględnienia  sił  van 
der  Waalsa,  nawet  jeżeli  dane  doświadczalne  potwierdzają  stosowalność  praw  gra¬ 
nicznych  Debye’a-Huckela  w  przypadku  roztworów  mniej  stężonych. 

Asocjacja  jonów  o  tym  samym  ładunku,  której  przyczyną  są  siły  dyspersyjne,  może 
być  w  pewnych  przypadkach  badana  w  sposób  ilościowy.  Równowagę  asocjacji  można 
wyznaczyć  z  pomiarów  optycznych15.  Na  przykład  krzywe  absorpcji:  błękitu  metyle¬ 
nowego  oraz  tioniny,  wyznaczone  dla  różnych  stężeń,  przecinają  się  w  tzw.  punkcie  izo- 
zbiestycznym.  Świadczy  to  o  istnieniu  równowagi  między  monomerem  a  dimerem 
(rozdz.  VII,  p.  7a).  Stałe  asocjacji  można  wyznaczyć  ze  zmian  stosunku  względnych 
natężeń  pasm  monomeru  i  dimeru.  Poglądy  na  zagadnienie  asocjacji,  oparte  na  wyni¬ 
kach  pomiarów  optycznych,  potwierdzono  również  drogą  pomiarów  przewodnictwa 
oraz  obniżenia  temperatury  krzepnięcia25.  Pomiary  przeprowadzono  dla  roztworów  stę¬ 
żonych,  w  których  prawa  graniczne  już  nie  obowiązują.  Jednocześnie  udało  się  określić 
ilościowo  udział  oddziaływań  dyspersyjnych  w  odchyleniach  od  praw  granicznych. 
W  tym  celu  porównano  je  z  odchyleniami  od  praw  granicznych  wyznaczonymi  dla  roz¬ 
tworów  „elektrolitów  doskonałych”,  w  których  oddziaływania  dyspersyjne  są  znikomo 
małe.  Za  takie  elektrolity  można  uważać  halogenki  metali  alkalicznych..  Porównanie 
wykazuje  (nie  wchodząc  szczegółowo  w  sposób  obliczania)35,  że  asocjacja  z  utworze¬ 
niem  jonów  podwójnych  zachodzi  w  znaczny  sposób  już  w  stężeniach  1(TZ  m  i  to  nie 
tylko  w  przypadku  jonów  barwników  (błękit  metylenowy),  ale  także  w  przypadku 
dużych  jonów  nieorganicznych  i  organicznych  (JOy,  ClOy,  pikrynian  itd.).  Szcze¬ 
gólnie  dobitnie  świadczy  o  tym  nieoczekiwanie  niskie  ciśnienie  osmotyczne  oraz  znaczne 
przewodnictwo  roztworu.  Powstanie  zasoćjowanych  par  jonowych  oraz  niezdysoc- 
jowanych  dipoli  jonowych  nie  mogłoby  w  pełni  wytłumaczyć  tych  zjawisk. 

4.  ELEKTROLITY  KOLOIDALNE 

Duże  przewodnictwo  oraz  nieoczekiwanie  niskie  ciśnienie  osmotyczne,  występujące, 
jak  już  wspomniano,  w  roztworach  soli  zawierających  duże  jony,  od  dawna  traktowano 
jako  cechy  charakterystyczne  elektrolitów  koloidalnych.  Takie  sole,  jak  chlorowodorek 
błękitu  metylenowego  lub  pikryniany  metali  alkalicznych  stanowią  stadium  przejściowe 
do  tej  klasy  elektrolitów.  Jony  o  jednakowym  ładunku,  a  nie  tylko  jony  naładowane 
przeciwnie  łączą  się  ze  sobą  tworząc  micele  jonowe.  Przy  tym  liczba  cząstek  wpływają¬ 
cych  na  ciśnienie  osmotyczne  maleje.  Powstają  jednak  cząstki  wykazujące  dużą  ruchli¬ 
wość  wskutek  nagromadzenia  ładunków  elektrycznych.  Tworzenie  się  miceli  jonowych 
obdarzonych  tymi  charakterystycznymi  właściwościami  obserwujemy  prawie  wyłącz¬ 
nie  w  przypadku  dużych,  przeważnie  organicznych  jonów,  np.  mydeł  lub  barwników. 
Wynika  stąd,  że  tworzenie  miceli  uwarunkowane  jest  przez  siły  dyspersyjne  (rozdz.  III, 

15  Por.  E.  Rabinowitsch,  L.  Epstein,  J.  Am.  Chem.  Soc.  63,  69  (1941);  również  V. 
Zan  ker,  Z.  physik.  Chem.  199,  225  (1952). 

25  J.  Lange,  Z.  physik.  Chem.  (A)  177,  193  (1936);  Naturzoiss.  31,  353  (1943) — J.  Lange, 
E.  Herre,  Z.  physik.  Chem.  (A)  181,  329  (1938). 

35  Por.  także  G.  Kor  tum,  Elektrolytlósungen,  Leipzig  1941,  str.  270. 
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p.  2c).  Potwierdza  to  również  fakt,  że  skłonność  do  tworzenia  miceli  rośnie  ze  wzrostem 
długości  łańcucha  anionu  mydła.  Również  w  przypadku  barwników  wykazano  drogą 
pomiarów  optycznych1^  że  micele  tworzą  się  tym  łatwiej,  im  większe  są  rozmiary 
jonów  oraz  im  mniej  ich  powierzchnia  jest  przesłonięta  grupami  hydrof iłowymi,  jak 
— SOj  lub  — OH.  Grupy  te  powodują  znaczne  rozproszenie  rozpuszczonego  barwnika. 


Rys.  57.  Zależność  od  stężenia  liczb  przenoszenia  Rys.  58.  Zależność  przewodnictwa  kwasu 
organicznych  jonów  barwników  cetylosulfonowego  od  stężenia  roztworu 

i  temperatury 


Te  próby  interpretacji  teoretycznej  zostały  potwierdzone  przez  pomiary  prze¬ 
wodnictwa  w  roztworach  silnie  rozcieńczonych.  Tworzenie  się  miceli  można  stwierdzić 
w  pewnych  przypadkach  na  podstawie  przebiegu  zależności  od  stężenia  przewodnictwa 
równoważnikowego  w  roztworach  silnie  rozcieńczonych.  Początkowo  mianowicie 
przewodnictwo  roztworu  rośnie,  a  nie  jak  normalnie  maleje  (rys.  37),  osiąga  maksimum, 
a  następnie  maleje  proporcjonalnie  do  j/c,  zgodnie  z  teorią  Debye’a-Onsagera.  Przy¬ 
kładem  są  tu  znowu  sole  barwników  jak  błękit  metylenowy,  czerwień  Kongo,  benzo- 
purpuryna  itd.2)  Wzrost  wartości  Ac  wyklucza  możliwość,  że  to  odstępstwo  od  teorii 
mocnych  elektrolitów  spowodowane  jest  niecałkowitą  dysocjacją.  W  tym  przypadku, 
oczywiście,  wartość  Ac  powinna  zmaleć.  Powstawanie  miceli  udało  się  także  stwier¬ 
dzić  za  pomocą  pomiarów  liczb  przenoszenia  jonów  barwników2).  W  roztworach  silnie 
rozcieńczonych  rosną  one  szybko  ze  wzrostem  stężenia  (rys.  57).  Z  pomiarów  tych 
można  także  wyciągnąć  wniosek,  opierając  się  na  pewnych  założeniach  upraszczających, 
że  w  skład  miceli  wchodzą  jony  o  znakach  przeciwnych. 

W  wielu  przypadkach  nie  obserwuje  się  jednak  maksimum  na  krzywych  prze¬ 
wodnictwa,  chociaż  istnienie  miceli  można  stwierdzić  drogą  np.  pomiarów  optycznych. 
Przewodnictwo  roztworów  silnie  rozcieńczonych  początkowo  maleje  ze  wzrostem  stęże- 

G.  K  o  r  t  ił  m,  Z.  physik.  Chem.  (B)  34,  255  (1936). 

2)  C.  Robinson  i  in.,  Trans.  Faraday  Soc.  31,  120,  245  (1935);  35,  771  (1939). 
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nia,  zgodnie  z  prawem  pierwiastka  kwadratowego.  Po  osiągnięciu  jednak  tzw.  stężenia 
krytycznego  następuje  gwałtowny  spadek  przewodnictwa.  Powoduje  to  ostre  załamanie 
na  krzywej  zależności  przewodnictwa  od  stężenia.  Rysunek  58  przedstawia  to  na  przy¬ 
kładzie  zachowania  się  kwasu  cetylosulfonowego  w  różnych  temperaturach.  Początkowo 
próbowano  tłumaczyć  gwałtowny  spadek  przewodnictwa  cofnięciem  sięfdysocjacji 
soli,  tj.  utworzeniem  obojętnego  koloidu.  Powodowałoby  to  oczywiście  szybki  spadek 
liczby  jonów  w  roztworze.  Nagłe  obniżenie  przewodnictwa  roztworurmożna  również 
wytłumaczyć  utworzeniem  miceli  jonowych.  Wejście  w  skład |miceli  jonów  o  znaku 
przeciwnym  zmniejsza  bowiem  jej  ładunek,  a  także  [ruchliwość.  Zarówno  jwięc  [tworzenie 
się  obojętnego  koloidu,  jak  i  miceli  jonowych  może  tłumaczyć  zmniejszenie  przewodni¬ 
ctwa  roztworu.|Dlatego  też  w  tych  przypadkach  same  tylko  pomiaryjprzewodnictwa 
nie  mogą  z  całą  pewnością  wykazać  obecności  miceli  jonowych  w  roztworze.|Stężenie 
krytyczne,  przy  którym  następuje  mniej  lub  bardziej  ostre  załamanie  na  krzywej  zależ¬ 
ności  przewodnictwa  od  stężenia,  można  wyznaczyć  także  drogą  pomiarów  innych 
właściwości  roztworu,  np.  obniżenia  temperatury  krzepnięcia,  cząstkowej  objętości 
molowej,  napięcia  powierzchniowego,  zależności  rozpuszczalności  od  temperatury  itd.X) 

Dowodów  świadczących  o  słuszności  teorii  tworzenia  miceli  jonowych  dostarczyły 
pomiary  efektu  Wiena  oraz  przewodnictwa  roztworów  elektrolitów  koloidalnych  przy 
bardzo  dużych  częstotliwościach  prądu  elektrycznegoZ)  (por.  rozdz.  VI,  p.  5).  Przewod¬ 
nictwo  zawsze  wzrasta  przy  dużych  natężeniach  pola  elektrycznego.  Zmniejszają  się 
bowiem  wówczas  oddziaływania  międzyjonowe  hamujące  ruch  jonów.  W  warunkach 
tych  wzrasta  dysocjacja  słabych  elektrolitów.  W  przypadku  koloidów  obojętnych  prze¬ 
wodnictwo  nie  może  przekroczyć  wartości  A0  dla  nieskończenie  dużego  rozcieńczenia. 
A0  można  wyznaczyć  przez  ekstrapolację  krzywej  przewodnictwa  poniżej  stężenia 
krytycznego  (rys.  59)  do  c  —  0  za  pomocą  równania  granicznego  Onsagera.  Natomiast 
w  przypadku  miceli  jonowych  przewodnictwo  powinno  rosnąć  ponad  wartość  A0 
wraz  ze  wzrostem  natężenia  pola  elektrycznego,  ponieważ  zanik  elektrostatycznych 
oddziaływań  hamujących  powodowałby  znacznie  większy  wzrost  ruchliwości  miceli 
obdarzonych  dużym  ładunkiem  w  porównaniu  z  ruchliwością  pojedynczych  jonów. 
Wzrost  przewodnictwa  ponad  wartość  A0  jest  istotnie  obserwowany  doświadczalnie. 
Występuje  on  w  zakresie  stężeń,  w  którym  rozpoczyna  się  szybki  spadek  przewodnictwa 
przy  stosowaniu  normalnych  natężeń  pola  elektrycznego.  Natomiast  w  obszarze  małych 
stężeń  obserwuje  się  normalny  efekt  Wiena,  przy  którym  wartość  A0  nie  może  być 
przekroczona3  \ 

Ponieważ  gwałtowny  spadek  przewodnictwa  widoczny  na  rys.  58  wywołany  jest 
hamującym  działaniem  sił  międzyjonowych,  można  oczekiwać,  iż  w  obszarze  stężeń 
krytycznych  nastąpi  wielki  wzrost  przewodnictwa  przy  stosowaniu  wysokich  często¬ 
tliwości  prądu  elektrycznego,  jeżeli  roztwór  zawiera  micele  jonowe.  W  tym  przypadku 
bowiem  maleje  efekt  relaksacyjny  hamujący  ruchliwość  jonów.  Natomiast  w  przypadku 

i'1  Por.  bibliografię  podaną  w  książce  G.  Kortiim,  Elektrolytlósungen,  Leipzig  1941,  str.  281. 

2)  Opracowanie  zbiorcze  —  K.  Hoffmann,  Koli.  Z.  84,  344  (1938). 

3)  J.  M  a  1  s  c  h,  G.  S.  Hartley,  Z.  physik.  Chem.  (A)  170,  321  (1934). 
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koloidów  obojętnych  spadek  liczby  jonów  spowoduje  obniżenie  przewodnictwa  przy 
dużych  częstotliwościach.  Na  rys.  59  przedstawiono  przykładowo  wyniki  pomiaru1) 
przewodnictwa  roztworu  soli  sodowej  kwasu  dodecylosulfonowego  w  zależności  od 
stężenia,  przy  dwóch  różnych  częstotliwościach  prądu.  Jak  wynika  z  rys.  59,  obserwuje 
się  jedynie  niewielki  wzrost  przewodnictwa  w  zakresie  stężeń,  w  którym  obowiązuje 
prawo  pierwiastka  kwadratowego.  Natomiast  w  pobliżu  stężenia  krytycznego  występuje 
znowu  ostre  załamanie  na  krzywej  i  przewodnictwo  osiąga  wysoką  wartość  charaktery¬ 
styczną  tylko  dla  elektrolitów  koloidalnych. 


Rys.  59.  Przewodnictwo  elektrolitów  koloidalnych  przy  bardzo  dużych  częstotliwościach  prądu  elek¬ 
trycznego 

Oprócz  pomiarów  optycznych  i  pomiarów  przewodnictwa  do  wykrywania  kolo¬ 
idalnych  miceli  jonowych  powstających  w  roztworach  soli  złożonych  z  dużych  jonów 
można  stosować  pomiary  różnych  innych  właściwości,  zmieniających  się  skokowo 
w  obszarze  stężeń  krytycznych2).  Są  to  pomiary  osmotyczne,  pomiary  solubilizacji 
związków  organicznych  nierozpuszczalnych  w  wodzie  (rozdz.  VI,  p.  8),  napięcia  po¬ 
wierzchniowego,  lepkości  względnej  itd.  Strukturę  poszczególnych  miceli  badano 
drogą  analizy  rentgenowskiej,  pomiarów  lepkości,  dwójłomności  przepływowej  itd. 
Wnioski  z  tych  badań  nie  są  jeszcze  ostateczne.  Niewątpliwie  jednak  micele  koloidalne 
powstają  w  wyniku  asocjacji  dużych  jonów  o  tym  samym  znaku;  do  miceli  wbudowane 
są  również  jony  o  znaku  przeciwnym  i  cząsteczki  wody.  W  związku  z  tym  koloidy  takie 
nazwano3)  asocjacyjnymi.  Tworzenie  się  miceli  można  traktować  jako  powstanie  drugiej 
fazy  ó  określonym  potencjale  powierzchni  granicznej  w  stosunku  do  roztworu.  Do  za¬ 
gadnienia  tego  powrócimy  jeszcze  w  rozdz.  XIII. 

‘>G.  S  c  h  m  i  d  i  in.,  Z.  Elektrochem.  42,  737,  781  (1936);  43,  907  (1937),  44,  651  (1938). 

2)  Por.  np.  K.  H  e  s  s,  H.  K  i  e  s  s  i  g,  W.  Philippoff,  Fette  und  Seifen  48,  377  (1941) ;  J.  W. 
M  c  B  a  i  n,  J.  Phys.  Chem.  43,  671  (1939). 

3)  H.  S  t  a  u  d  i  n  g  e  r,  Z.  angew.  Chem.  42,  37,  67  (1929). 
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5.  POLIELEKTROLITY 

Micele  koloidalne  omówione  w  poprzednim  punkcie  powstawały  przez  asocjację 
mniejszych  cząstek.  W  obszarze  trwałości  tych  miceli  asocjacja  jest  procesem  odwra¬ 
calnym.  Natomiast  polielektrolitami  nazywamy  sole  (lub  kwasy  i  zasady),  w  których 
jeden  z  jonów  jest  makrocząsteczką.  Przykładami  polielektrolitów  są  sole  syntetycznych 
poliwinylopirydyn  lub  kwasu  poliakrylowego.  Ich  kationy  lub  aniony  składają  się  z  dłu¬ 
giego  łańcucha  węglowego,  do  którego  przyłączone  są  (za  pomocą  wiązań  kowalencyj¬ 
nych)  liczne  dodatnio  naładowane  grupy  pirydyniowe  lub  ujemnie  naładowane  grupy 
karboksylowe.  Natomiast  jony  o  znaku  przeciwnym:  Cl~  lub  Na+  mogą  się  dowolnie 
poruszać  w  roztworze.  Do  polielektrolitów  należą  proteiny  (białka  proste),  kwasy 
nukleinowe,  wiskoza,  wymieniacze  jonowe  (omówione  w  rozdz.  XIII,  p.  7)  oraz  wiele 
innych  substancji,  a  wśród  nich  technicznie  ważne  polimery.  Z  elektrochemicznego 
punktu  widzenia  najważniejsza  różnica  między  micelami  asocjacyjnymi  a  polielektro¬ 
litami  polega  na  tym,  że  w  przypadku  polielektrolitów  nie  można  zmniejszyć  oddziały¬ 
wań  międzyjonowych  poniżej  pewnej  granicy  przez  rozcieńczenie  roztworu.  Wynika 
to  stąd,  że  grupy  obdarzone  ładunkami  są  związane  z  makrocząsteczkami.  Tak  więc 
nawet  w  największym  rozcieńczeniu  występują  lokalnie  obszary  o  dużej  gęstości  ła¬ 
dunku.  Natomiast  elektrolity  koloidalne,  omówione  w  poprzednim  punkcie,  zachowują 
się  w  dużym  rozcieńczeniu  tak  jak  normalne  elektrolity.  Na  tym  polegają  charaktery¬ 
styczne  różnice  we  właściwościach  polielektrolitów  i  koloidów  asocjacyjnych.  W  wielu 
jednak  przypadkach  wykazują  one  podobne  właściwości  elektrochemiczne. 

Udział  elektrostatyczny  [równanie  (VI, 33)]  w  potencjale  termodynamicznym  roz¬ 
cieńczonego  roztworu  polielektrolitu  zależy  również  od  kształtu  jonu  polimeru.  Naj¬ 
bardziej  prawdopodobny  kształt  obojętnego  polimeru  wielkocząsteczkowego  (kształt 
zwiniętego  kłębka)  można  obliczyć  metodami  statystycznymi1  k  Jest  jednak  oczywiste, 
że  związane  z  polimerem  ładunki  o  tym  samym  znaku  będą  sprzyjać  kształtowi  bardziej 
rozciągniętemu  z  uwagi  na  ich  wzajemne  odpychanie.  Efekt  odpychania  się  ładunków 
jednoimiennych  jest  jednak  osłabiony  przez  rozmytą  atmosferę  jonową  wytworzoną 
przez  jony  o  znaku  przeciwnym  lub  przez  dodane  do  roztworu  jony  obce.  Dlatego 
też  obliczając  metodami  statystycznymi2 )  najbardziej  prawdopodobny  kształt  cząs¬ 
teczki  polielektrolitu  zakłada  się,  że  ładunek  jest  równomiernie  rozłożony  wzdłuż 
całego  łańcucha  cząsteczki.  Przy  tym  założeniu  statystyka  Kuhna  może  być  stosowana 
również  do  cząsteczek  obdarzonych  ładunkiem  elektrycznym.  W  ten  sposób  można 

*>W.  Kuhn,  Koli.  Z.  68,2(1934);  76,258(1936);  W.  Kuhn,  F.  G  r  ii n,  ibid.  101,  248  (1942). 

2)  W.  Kuhn  i  in.,  Helv.  Chim.  Acta  31,  1994  (1948);  J.  Polym.  Sci.  5,  283  (1950);  7,  344,  393 
(1951);  Rec.  trav.  chim.  Pays-Bas  68,  699,  879  (1949). 
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obliczyć  średnią  energię  odpychania  w  zależności  od  całkowitego  ładunku  polijonu, 
rozszerzalność  1/te  atmosfery  jonowej  utworzonej  przez  jony  o  znaku  przeciwnym, 
średnią  rozszerzalność,  liczbę  ogniw  łańcucha  węglowego  oraz  długość  jonu  polimeru 
w  formie  rozciągniętej.  Udział  elektrostatyczny  AGe  w  potencjale  termodynamicznym 
oblicza  się  w  sposób  podobny  do  użytego  przez  Debye’a  (rozdz.  VI,  p.  1).  Zasadnicza 
część  AGe  pochodzi  z  elektrostatycznego  odpychania  uwarunkowanego  dużą  gęstością 
ładunku  wewnątrz  jonu  polimeru,  występującego  nawet  w  najbardziej  rozcieńczonych 
roztworach.  Oznacza  to,  że  na  skutek  odpychania  jony  przyjmują  kształt  bardziej 
rozciągnięty  niż  obojętne  cząsteczki  polimeru  podobnego  rodzaju.  Do  obliczenia  roz¬ 
kładu  jonów  o  znaku  przeciwnym  w  roztworze  otaczającym  jon  polimeru  stosuje  się 
jako  model  cząsteczki  w  kształcie  pręta,  o  określonej  długości  i  grubości,  z  odpowiednią 
liczbą  ładunków  jednoimiennych.  Wykorzystuje  się  tu  równanie  Poissona-Boltzmanna. 
Obliczenia  wykazują,  że  jony  o  znaku  przeciwnym  grupują  się  w  okolicy  jonu  polimeru, 
nawet  w  przypadku  bardzo  małych  stężeń  polielektrolitu.  Przyczyną  tego  jest  wystę¬ 
pująca  tam  duża  gęstość  ładunku.  Roztwór  polielektrolitu  jest  więc  układem,  w  którym 
ładunek  elektryczny  koncentruje  się  w  niewielkiej  liczbie  punktów.  Resztę  roztworu 
stanowi  prawie  czysty  rozpuszczalnik. 

Ten  model  roztworu  polielektrolitu  znajduje  potwierdzenie  w  szeregu^obserwacji. 
Na  przykład  liczba  jonów  o  znaku  przeciwnym,  znajdująca  się  w  bezpośrednim  otocze¬ 
niu  jonu  polimeru,  maleje  wraz  z  rozcieńczeniem  roztworu,  ponieważ  \(k  rośnie. 
Wzrasta  też  efektywny  całkowity  ładunek  polijonu,  a  wskutek  tego  również  jego  objętość, 
ponieważ  zwiększa  się  odpychanie  ładunków  jednoimiennych.  W  wyniku  tego  lepkość 
zredukowana  rjfc  roztworu  powinna  maleć  ze  wzrostem  stężenia,  podczas  gdy  w  przy¬ 
padku  obojętnych  polimerów  wielkocząsteczkowych  rj/c  rośnie  proporcjonalnie  do 
stężenia.  Doświadczenie  potwierdza  ten  wniosek1*.  Mianowicie,  pochodna  d(rjlc)fdc 
rośnie  szybko  ze  spadkiem  c  i  dąży  do  nieskończoności,  gdy  c  -*■  0.  Gdy  c  -»  0,  rjjc 
ma  wartość  skończoną,  odpowiadającą  maksymalnej  objętości  przy  całkowitym  roz¬ 
ciągnięciu  polijonu.  A  więc  lepkość  zredukowana  rj/c  powinna  być  funkcją  o  następu¬ 
jącej  postaci: 


rj  A 

c  l+Bj/c 


(20) 


spełniającą  wszystkie  wymienione  warunki  (lim  — =  A;  lim d(rjlc)jdc  =  oo).  Również 

\  c->0  C  c-+  0  / 

w  tym  przypadku  doświadczenie  potwierdziło  przyjęte  założenia2*;  c/rj  rośnie  liniowo 
wraz  z  j/c.  Rozcieńczając  roztwór  polielektrolitu  roztworem  KBr  (zamiast  czystym  roz¬ 
puszczalnikiem)  w  ten  sposób,  że  stężenie  KBr  jest  stałe  i  dużo  większe  od  stężenia 
polielektrolitu,  stwierdzimy,  iż  stosunek  rj/c  jest  praktycznie  niezależny  od  stężenia. 
W  tym  bowiem  przypadku  ,, promień  atmosfery  jonowej”,  utworzonej  z  jonów  o  znaku 
przeciwnym  (1  jx),  nie  zmienia  się.  Tak  więc  objętość  pozostaje  bez  zmian  mimo  znmiej- 


1}  R.  M.  F  u  o  s  s,  Disc.  Faraday  Soc.  11,  125  (1951);  J.  Polym.  Sci.  3,  603  (1948);  4,  97  (1949); 


6,  511  (1951). 

2)  R.  M.  F  u  o  s  s,  loc.  cit. 
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szania  się  stężenia.  Powodem  tego  jest  fakt,  że  całkowity  efektywny  ładunek  polijonu 
pozostaje  niezmieniony.  Wzrost  lepkości  na  skutek  zwiększenia  się  objętości,  wywołanego 
przez  wprowadzenie  ładunku  elektrycznego  do  polimeru,  można  obserwować  także 
bezpośrednio.  Przykładem  jest  tu  utworzenie  polikationu  przez  zadanie  kwasem  solnym 
roztworu  obojętnej  poliwinylopirydyny.  Roztwór  słabego  polielektrolitu  amfoterycznego 
(rozdz.  XIII,  p.  lc),  np.  kopolimeru  kwasu  metakrylowego  i  winylopirydyny,  zadany 
zarówno  kwasem  jak  i  zasadą,  wykazuje  silny  wzrost  lepkości,  ponieważ  tworzą  się 
albo  polikationy,  albo  polianiony  o  wspomnianych  właściwościach. 

Opisany  tu  model  polielektrolitu  może  być  potwierdzony  również  za  pomocą  innych 
metod  poza  omówionym  pomiarem  lepkości.  Tak  np.  zmiany  dwójlomności  przepły¬ 
wowej  (strumieniowej)  w  zależności  od  stężenia  przebiegają  w  przypadku  polielektrolitów 
inaczej  niż  u  innych  substancji.  Mianowicie  na  krzywej  dwójłomności  przepływowej 
jako  funkcji  stężenia  pojawia  się  maksimum1),  ponieważ  efektywny  ładunek  polijonu 
maleje  wraz  ze  wzrostem  c.  Tak  więc  polijon  przechodzi  coraz  bardziej  z  formy  roz¬ 
ciągniętej  w  zwiniętą.  Dodatek  soli,  np.  KBr,  obniża  również  znacznie  intensywność 
dwójłomności  przepływowej.  Natomiast  dla'5 prawie  wszystkich  innych  substancji  dwój- 
łomność  przepływowa  rośnie  monotonicznie  ze  wzrostem  stężenia. 

Polielektrolity  dzielą  się  na  mocne  i  słabe.  Kwas  poliakrylowy  jest  typowym  ele¬ 
ktrolitem  słabym,  a  jego  sól  elektrolitem  mocnym.  Duży  anion  kwasu  poliakrylowego 
ma  stosunkowo  mały  ładunek  wskutek  nieznacznej  dysocjacji.  Dlatego  też  jego  ruch¬ 
liwość  jest  mała.  Przejawia  się  to  w  fakcie,  że  liczba  przenoszenia  jonów  H30+  równa 
się  praktycznie  jedności2).  Natomiast  w  przypadku  soli  obdarzonych  dużym  ładunkiem 
polianiony  przenoszą  około  połowy  prądu  elektrycznego  przepuszczonego  przez  roz¬ 
twór.  Duży  opór  przy  przechodzeniu  przez  roztwór  kompensowany  jest  ich  dużym 
ładunkiem.  Ruchliwość  polianionu  rośnie  początkowo  w  przybliżeniu  proporcjonalnie 
do  stopnia  zobojętnienia  a  i  przechodzi  przez  płaskie  maksimum,  zmienia  się  więc 
początkowo  nieznacznie.  Wywołane  to  jest  częściowo  wzrostem  objętości  polianionu 
przy  wzroście  ładunku,  co  powoduje  zwiększenie  się  oporu  przy  przechodzeniu  przez 
roztwór.  Innym  czynnikiem  jest  tu  asocjacja  polianionu  z  jonami  o  znaku  przeciwnym, 
powodująca  również  obniżenie  efektywnego  ładunku.  W  wyniku  asocjacji  jony  Na+ 
wędrują  do  anody.  Jest  to  bezpośredni  dowód  asocjacji  jonowej  w  rozumieniu  teorii 
Bjerruma.  Równowaga  asocjacyjna  jest  równowagą  dynamiczną.  Można  to  wykazać 
badając  wymianę  promieniotwórczego  jonu  Na+  między  polijonem  i  roztworem.  Innym 
dowodem  wskazującym  na  zachodzącą  asocjację  jest  anomalnie  wysoki  efekt  Wiena 
w  roztworach  polielektrolitów3  k 

Niedawno  zaobserwowano  inne  zjawisko  związane  z  przewodnictwem  miceli  mydła 
(w  formie  nitek)4)  i  polifosforanów5).  Orientacja  polijonów  w  przepływającym  roztworze 

ł).R.  N.  F  u  o  s  s,  R.  SignerJ.  Am.  Chem.  Soc.  73,  5872  (1951). 

2)  T.  Wall  i  in.,  J.  Phys.  Chem.  54,  979  (1950);  J.  Am.  Chem.  Soc.  72,  2636,  4228  (1950). 

3)  F.  E.  B  a  i  1  e  y,  A.  P  a  1 1  e  r  s  o  n,  R.  M.  F  u  o  s  s,  J.  Am.  Chem.  Soc .  74,  1845  (1952). 

4)  K.  H  e  c  k  m  a  n  n,  Naturwiss.  40,  478  (1953). 

5)  U.  Schindewolf,  Naturwiss.  40,  435  (1953);  Z.  physik.  Chem.  N.  F.  1,  129  (1954);  Z. 
Elektrochem.  58,  697  (1954). 


18  Elektrochemia 


274 


VII.  Asocjacja  i  niecałkowita  dysocjacja  mocnych  elektrolitów 


przejawia  się  występowaniem  dwójłomności  przepływowej.  Jest  ona  związana  z  anizo¬ 
tropią  przewodnictwa  (oraz  stałej  dielektrycznej).  Mianowicie,  w  kierunku  przepływu 
przewodnictwo  jest  większe,  natomiast  w  kierunku  prostopadłym  do  niego  —  mniejsze 
niż  w  stanie  stacjonarnym.  Tłumaczy  się  to  faktem,  żt  opór  w  kierunku  przepływu  jest 
mniejszy  niż  w  kierunku  prostopadłym.  Orientacja  rozciągniętego  jonu  zachodzi  także 
pod  wpływem  silnego,  jednorodnego  pola  elektrycznego1^  Oprócz  pola  stałego  powoduje 
ją  również  pole  zmienne  o  dość  dużej  częstotliwości  (1000  Hz).  Można  stąd  wyciągnąć 
wniosek,  że  wyprostowanie  polijonu  spowodowane  jest  przez  indukowany  w  nim  mo¬ 
ment  dipolowy.  Kiedy  zewnętrzne  pole  nie  działa  już  na  roztwór,  obserwuje  się  podwyż¬ 
szenie  przewodnictwa  w  jego  kierunku  oraz  obniżenie  w  kierunku  do  niego  prosto¬ 
padłym.  Następnie,  z  upływem  czasu  przewodnictwo  wraca  do  normy  zgodnie  z  równa¬ 
niem  wykładniczym. 

LITERATURA 

H.  R.  Kruyt,  Colloid  Science,  Amsterdam  1952. — J.  0’M.  Bockris,  B.  E.  Conway, 
Modern  Aspects  of  Elektrochemistry,  London  1954. 


6.  JONY  KOMPLEKSOWE 

Na  rys.  57  przedstawiono  wykres  zależności  liczb  przenoszenia  jonów  J-  w  roztwo¬ 
rze  CdJ2  od  stężenia.  Charakterystyczny  przebieg  tej  zależności  jest  odmienny  niż  na 
podobnych  wykresach  dotyczących  innych  jonów  prostych  oraz  koloidalnych.  Można 
go  zaobserwować  zawsze,  gdy  w  roztworze  powstają  jony  kompleksowe.  Dzieje  się 
tak  w  roztworach  halogenków  metali  przejściowych  (Zn,  Cd,  Hg  itd.).  Jony  kompleksowe 
powstają  w  tym  przypadku  przez  stopniowe  przyłączanie  anionów  do  kationu  do  chwili, 
kiedy  zostanie  osiągnięta  liczba  koordynacyjna  kationu.  Tworzą  się  przy  tym  zarów¬ 
no  dipole  jonowe,  jak  i  cząsteczki  obojętne.  Kompleksy  zbudowane  są  niewątpliwie 
z  jonów.  Nie  oznacza  to  jednak,  że  w  przypadku  jonów  kompleksowych  mamy  zawsze 
do  czynienia  z  wiązaniem  o  charakterze  jonowym.  Przyjmijmy  na  chwilę,  że  w  związ¬ 
kach  kompleksowych  wiązanie  ma  zawsze  charakter  jonowy.  Wówczas  prosty  rachunek 
oparty  na  założeniach  elektrostatycznych  wykaże,  że  dla  dowolnego  ładunku  jonu 
centralnego  istnieje  minimum  energii  odpowiadające  określonej  liczbie  koordynacyjnej. 
Jest  ono  uwarunkowane  przyciąganiem  między  jonem  centralnym  i  anionami  z  jednej 
strony  a  wzajemnym  odpychaniem  anionów  z  drugiej.  Wzajemne  odpychanie  jonów 
ujemnych  wpływa  również  na  najbardziej  prawdopodobną  symetrię  powstającego 
kompleksu.  Minimum  energii  potencjalnej  dla  jonu  dwuwartościowego  występuje  przy 
liczbie  koordynacyjnej  4  (anion  jednoujemny)  lub  2  (anion  dwuujemny).  Natomiast 
w  przypadku  cztero  wartościowego  jonu  centralnego  minimum  energii  występuje  dla 
anionu  jedno  wartościowego  przy  liczbie  koordynacyjnej  6,  a  dla  anionu  dwuwartościo¬ 
wego  —  przy  liczbie  koordynacyjnej  4.  Zakłada  się  przy  tym,  że  promień  jonu  central¬ 
nego  jest  dostatecznie  duży,  by  jon  ten  stykał  się  ze  wszystkimi  jonami  ujemnymi. 


M.  E  i  g  e  n,  G.  Schwarz,  Z.  physik.  Chem.  N.  F.  4,  380  (1955). 
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Istnieją  również  granice  trwałości  kompleksów  dla  odpowiednich  stosunków  r+/r_, 
podobnie  jak  to  było  w  przypadku  trwałości  sieci  krystalicznych1*  (rozdz.  III,  p.  4). 

Wynik  tych  rozważań  nie  ulega  większym  zmianom,  gdy  wiązania  między  jonem 
centralnym  i  anionami  mają  charakter  w  znacznym  stopniu  kowalencyjny.  Tak  jest  np. 
w  przypadku  tzw.  kompleksów  przenikania.  W  kompleksach  metali  przejściowych 
z  halogenkami  wiązanie  ma  charakter  pośredni  między  jonowym  a  kowalencyjnym. 
Potwierdzają  to  także  badania  optyczne  (rozdz.  VII,  p.  7a). 

Stałe  równowagi  kompleksowania  oraz  zakres  trwałości  poszczególnych  związków 
kompleksowych  w  zależności  od  całkowitego  stężenia  można  wyznaczyć  różnymi  me¬ 
todami2*.  Na  przykład  zakres  trwałości  Cd2+,  CdJ+,  CdJ2  i  Cdjy  można  obliczyć  drogą 
pomiarów  siły  elektromotorycznej3*  ogniwa 

Cd(Hg)/CdJ2(m)/CdJ2(fii)  [Hg2J2]/Hg  (21) 

dodając  zmienne  ilości  CdS04  lub  KJ.  Wyniki  przedstawiono  na  rys.  60.  Jak  z  niego 
wynika,  w  roztworach  silnie  rozcieńczonych  występują  praktycznie  tylko  jony  Cd2+. 
Elektrolit  jest  więc  całkowicie  zdysocjowany.  Ze  wzrostem  stężenia  rośnie  zawartość 
dipoli  jonowych  CdJ+.  W  roztworze  0,01  m  osiąga  ona  maksimum  równe  45%  całko- 


0  0,2  0,4  0,6  Vm 


Rys.  60.  Obszar  występowania  jonów  Cd2+,  CdJ+,  CdJ2  i  CdJ3  w  roztworach  jodku  kadmu  o  różnych 

stężeniach 


witej  ilości  kadmu,  a  następnie  znowu  maleje.  Przy  stężeniu  0,5  m  ok.  46%  kadmu 
znajduje  się  w  postaci  niezdysocjowanych  cząsteczek  CdJ2,  a  24%  w  postaci  kom¬ 
pleksowego  jonu  Cdjy.  Występowania  jonu  CdJ%  obok  Cdjy  nie  udało  się  bezpo¬ 
średnio  stwierdzić.  Przyjmuje  się  jednak,  że  w  roztworach  bardziej  stężonych  stanowi 
on  pokaźny  ułamek  całkowitej  ilości  kadmu. 

Ogniwa  tego  rodzaju4)  stosuje  się  bardzo  często  do  wyznaczenia  tzw.  „stałej  trwałości”  kompleksu. 
Ponieważ  nie  jest  to  stała  termodynamiczna,  często  wytwarza  się  w  roztworze  bardzo  duże  stężenie  jonowe 
przez  dodanie  soli  obojętnej;  stężenie  to  można  uważać  za  stałe.  W  tych  warunkach,  zgodnie  z  zasadą 
Bronsteda  (rozdz.  VI,  p.  6a)  współczynniki  aktywności  również  mało  zależą  od  składu  roztworu.  W  pierw- 


Por.  R.  J.  P.  Williams,  J.  Phys.  Chem.  58,  121  (1954). 

2*  Por.  I.  Leden,  Z.  physik.  Chem.  A  188,  160  (1941). 

3)  R.  G.  B  a  t  e  s,  W.  C.  V  o  s  b  u  r  g  h,  J.  Am.  Chem.  Soc.  60,  137  (1938). 

4)  Por.  np.  F.  F.  Carini,  A.  E.  M  a  r  t  e  1 1,  J.  Am.  Chem.  Soc.  76,  2153  (1954). 
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szym  przybliżeniu  można  je  więc  traktować  jako  stałe.  Mierzymy  zatem  siłę  elektromotoryczną  ogniwa 
stężeniowego  następującego  rodzaju : 


Cd(Hg) 


Cd(C104)2 

0,01 

Cd(C104)2 

0,01 

HC104 

0,01 

hcio4 

0,01 

NaC104 

NaCl 

3 — 0,02 — x 

X 

NaC104 

3—0,02 

(Hg)Cd 


(22) 


i  obliczamy  potencjał  dyfuzyjny  według  równania  Hendersona  (X,81).  Stałe  nietrwałości  można  obliczyć 
dowolną  z  przybliżonych  metod1),  wyznaczając  SEM  przy  różnych  wartościach  x.  Zakłada  się  przy  tym 
że  w  ustalaniu  się  potencjału  elektrodowego  decydującą  rolę  odgrywają  swobodne  zhydratowane  jony 
Cd2+.  Według  jednak  nowych  badań  kinetycznych  (rozdz.  XIV,  p.  10)  założenie  to  nie  zawsze  jest  słuszne. 
Stąd  „stałe  dysocjacji”  obarczone  są  dość  dużym  błędem.  Przejawia  się  to  rozbieżnością  wartości  K  wyzna¬ 
czonych  za  pomocą  różnych  metod.  Jedynie  metody  spektrofotometryczne  dają  prawdziwe  wartości  K, 
ponieważ  pozwalają  na  bezpośrednie  wyznaczenie  specyficznej  absorpcji  poszczególnych  kompleksów. 

Podobne  równowagi  występują  w  układzie  Zn-halogenki.  Jedyną  różnicą  jest  to, 
że  w  przypadku  Zn  tendencja  do  tworzenia  kompleksów  maleje  w  szeregu  ZnCl2  > 
>  ZnBr2  >  ZnJ2,  podczas  gdy  dla  Cd  i  Hg  tendencja  ta  maleje  w  kierunku  przeciw¬ 
nym.  Stałe  równowagi  reakcji  komplekso wania  halogenków  Zn  i  Hg  wyznaczono 
drogą  miareczkowania  potencjometrycznego  w  obecności  dużego  nadmiaru  HC104 
lub  NaC104,  służącego  do  utrzymania  stałej  wielkości  współczynników  aktywności2 
W  ten  sposób  oznacza  się  stężenia  wolnych  jonów  Zn2+  lub  Hg2+  (pamiętając  o  wyżej 
wspomnianych  zastrzeżeniach)  w  zależności  od  dodanych  ilości  Cl-  i  oblicza  wartość  K(c). 
Wartości  stałych  trwałości  dla  kompleksowych  halogenków  srebra  podano  w  tabl.  31. 


Tablica  31 


Stałe  równowagi  (log  K(ć))  tworzenia  kompleksów  rtęci  z  jonami  halogenkowymi 
w  roztworach  wodnych 


Reakcja 

i 

Cl 

X  =  Br 

J 

Hg2++  X~  HgX+ 

6,74 

9,05 

12,87 

Hg2++2X-  HgX2 

13,22 

17,33 

23,82 

Hg2++3X-  Hgx; 

14,07 

19,74 

27,60 

Hg2++4X"  HgXT 

15,07 

21,10 

29,83 

Tworzenie  się  kompleksowych  halogenków  można  stwierdzić  jakościowo  również 
drogą  pomiaru  prężności  pary3),  np.  mieszaniny  MgCl2  i  ZnCl2  przy  stałym  (wysokim) 
stężeniu  całkowitymi  i  zmieniającym  się  stosunku  Mg2+/Zn2+.  Przedstawiając  gra¬ 
ficznie  obniżenie  prężności  pary  jako  funkcję  ułamka  molowego  Zn  stwierdzimy,  że 
początkowo  maleje  ono  szybko  ze  wzrostem  xZnz+,  ponieważ  tworzenie  kompleksów 

*)  I.  L  e  d  e  n,  loc.  cit.;  C.  E.  Vanderzee  i  in.,  J.  Am.  Chem.  Soc.  74,  3552,  4806  (1952); 
75,  5659  (1953);  H.  I  r  v  i  n  g,  H.  S.  R  o  s  o  1 1  i,  J.  Chem .  Soc.  London  1953,  3397. 

2)  L.  G.  S  i  1 1  e  n,  B.  L  i  1  j  e  q  u  i  s  t,  Svensk.  kem.  Tidskr.  56,  85  (1944);  L.  G.  S  i  1 1  e  n,  Acta 
Chim.  Scand.  3,  539  (1949). 

3)  R.  H.  S  t  o  k  e  s,  Trans.  Faraday  Soc.  44,  137  (1948). 
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zmniejsza  ogólną  liczbę  cząstek  w  roztworze.  Po  osiągnięciu  przez  xZn2+  wartości  0,5 
prężność  pary  pozostaje  prawie  stała,  ponieważ  w  roztworze  znajdują  się  już  tylko 
jony  ZnCl4~  i  Zn2+  (lub  Mg2"1"),  tak  że  zmiana  ułamka  molowego  xZnz+  nie  powoduje 
zmiany  całkowitej  liczby  cząstek.  Tworzenie  się  kompleksów  można  stwierdzić  również 
na  podstawie  ujemnych  liczb  przenoszenia  kationów ,  występujących  przy  dużych  stęże- 
niach1^  lub  za  pomocą  metod  optycznych.  Na  przykład  zmiany  refrakcji  w  mieszani¬ 
nach  elektrolitów  w  zależności  od  ułamka  molowego,  występujące  nawet  w  przypadku 
jonów  o  konfiguracji  gazów  szlachetnych,  wskazują  na  tworzenie  się  jonów  komplekso- 
wych2),  np.  MgCli"  lub  BaCl^-.  Pomiary  spektrofotometryczne3)  lub  ramanowskie4) 
pozwoliły  na  stwierdzenie  obecności  jonów  kompleksowych,  jak  np.  CuClf,  CuClI-, 
CdX4_  i  HgX4-|(X  =  Cl,  Br,  J)  w  roztworach  o  dużym  stężeniu.  Należy  tu  wspomnieć 
również  o  pomiarach  stałych  kompleksowania  kompleksów  amminowych  i  etyleno- 
dwuamminowych  wielu  jonów  metalicznych5 Dla  tworzących  się  w  tym  przypadku 
kompleksów  typu  jonowo-dipolowego  obowiązują  te  same  prawidłowości  co  dla  po¬ 
zostałych  jonów  kompleksowych. 

Można  również  ^wykazać  tworzenie  się  jonów  kompleksowych  w  mieszaninach  soli 
stopionych,  posługując  się  tzw.  wykresami  topnienia  lub  mierząc  obniżenie  tempera¬ 
tury  krzepnięcia6*. 


LITERATURA 
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7.  RZECZYWISTY  STOPIEŃ  DYSOCJACJI  SOLI  I  MOCNYCH  KWASÓW 

Jak  już  wspomniano  we  wstępie  do  niniejszego  rozdziału,  autor  tej  książki  nie 
traktuje  pojęcia  „cząsteczka  niezdysocjowana”  i  „zasocjowana  para  jonów”  jako  ściśle 
odrębnych,  lecz  rozpatruje  je  wspólnie  z  termodynamicznego  punktu  widzenia.  Jedynym 
warunkiem  jest  tu  możliwość  zastosowania  prawa  działania  mas  do  reakcji  tworzenia 
się  tych  połączeń.  Formalnie  można  byłoby  wspomniane  pojęcia  rozgraniczyć  traktując 
parę  jonową  jako  połączenie  solwatowanych  jonów  związanych  ze  sobą  siłami  elektro¬ 
statycznymi.  Natomiast  cząsteczkę  niezdysocjowaną,  jon  kompleksowy  czy  też  dipol 

'  Por.  np.  R.  H.  S  t  o  k  e  s,  B.  J.  L  e  v  i  e  n,  J.  Am.  Chem.  Soc.  68,  1852  (1946). 

2)  G.  S  p  a  c  u,  E.  P  o  p  p  e  r,  Z.  physik.  Chem.  (B)  25,  460  (1934). 

3)  H.  McConnell,  N.  D  a  v  i  d  s  o  n,  J.  Am.  Chem.  Soc.  72,  3164  (1950);  E.  Doehlemann, 

H.  F  r  o  m  h  e  r  z,  Z.  physik.  Chem.  A.  171,  353  (1934). 

4)  L.  A.  W  o  o  d  w  a  r  d  i  in.,  Trans.  Faraday  Soc.  50,  1275  (1954). 

5>  Por.  J.  Bjerrum,  Metal  Ammine  Formation  in  Aąueous  Solutions,  Copenhagen,  1941; 
J.  Bjerrum,  E.  Nielsen,  Acta  Chim.  Scand.  2,  297  (1948);  A.  E.  M  a  r  t  e  1 1,  Ann.  Rev.  Phys. 
Chem.  6,  239  (1955). 

Por.  E.  Kordes,  W.  Bergman  n,  W.  V  o  g  e  1,  Z.  Elektrochem.  55,  600  (1951);  H. 
F 1  o  o  d,  S.  U  r  n  e  s,  ibid.  59,  834  (1955). 
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jonowy  można  rozpatrywać  jako  połączenie  niesolwatowanych  jonów,  w  którym  zawsze 
mniejszą  lub  większą  rolę  odgrywają  siły  wiążące  pochodzenia  nieelektrostatycznego. 
Oczywiście,  są  tu  możliwe  wszystkie  formy  przejściowe  od  „zdeformowanych  jonów” 
do  rzeczywistego  wiązania  kowalencyjnego. 

Z  eksperymentalnego  punktu  widzenia  rozgraniczenie  takie  jest  jeszcze  trudniejsze, 
ponieważ  wyniki  uzyskane  za  pomocą  najczęściej  stosowanych  metod  potencjometrycz- 
nych,  konduktometrycznych  czy  osmometrycznych  zależą  od  oddziaływań  między- 
jonowych.  W  związku  z  tym  metody  te  nie  pozwalają  na  rozróżnienie  między  „niezdy- 
socjowaną  cząsteczką”  i  „zasocjowaną  parą  jonową”.  Jedynie  metody  optyczne,  jak 
to  już  wspomniano  (rozdz.  V,  p.  4  i  rozdz.  VII,  p.  6),  mogą  byćaw  tym  przypadku 
skuteczne,  ponieważ  zwiększony  udział  wiązania  kowalencyjnego  powoduje  charak¬ 
terystyczne  zmiany  w  optycznych  właściwościach  połączeń  chemicznych1^ 


a)  Fotometryczne  badanie  widm  elektronowych 

Widma  elektronowe  kwasu  i  jego  anionu  na  ogół  różnią  się  między  sobą  tak  bardzo, 
że  można  wyznaczyć  z  dużą  dokładnością  rzeczywisty  stopień  dysocjacji  a  drogą  po¬ 
miarów  fotometrycznych.  O  różnicach  między  widmem  niezdysocjowanego  kwasu  ■ 
i  jego  anionu  wspomniano  już  w  p.  4  rozdz.  V;  są  one  wyraźnie  widoczne  na  rys.  39. 
Metoda  ta  nie  daje  jednak  zadowalających  wyników  w  przypadku  silnych  kwasów  mi¬ 
neralnych  jak  HN03,  HC1,  H2S04,  HBr  czy  HC104,  kiedy  wartości  a  są  bardzo  duże. 
Wówczas  względny  błąd  pomiaru  jest  bardzo  duży,  o  czym  wspomniano  w  p.  4  rozdz.  V. 
Można  np.  wykazać2),  że  stała  dysocjacji  kwasu  azotowego  w  wodzie  w  temp.  20°C 
jest  na  pewno  większa  od  20.  Dokładnej  wartości  liczbowej  K (c)  nie  udało  się  jednak 
otrzymać. 

Lepsze  wyniki  uzyskuje  się  w  przypadku  soli  metali  ciężkich.  Ich  niecałkowitą  dy- 
socjację  nie  tylko  wykazano  drogą  pomiarów  spektrofotometrycznych,  lecz  również 
określono  ilościowo.  Pomiary  dają  szczególnie  dokładne  wyniki  w  roztworach  rozcień¬ 
czonych,  nie  zawierających  kompleksów  o  większej  liczbie  koordynacyjnej.  Wykazano 
w  ten  sposób  niecałkowitą  dysocjację  halogenków3 )  Pb2+,  Tl+,  Cd2+,  Zn2+  i  Cu2+. 
Wszystkie  krzywe  absorpcji,  otrzymane  przy  różnych  stężeniach  soli,  przecinają  się 
w  jednym  wspólnym  punkcie  izozbiestycznym.  Wskazuje  to  na  tworzenie  się  kompleksów 
PbCl+,  T1C1,  CdCl+  i  jest  charakterystyczne  dla  układu  złożonego  z  dwóch  substancji 
absorbujących  światło  i  pozostających  ze  sobą  w  równowadze4).  Porównanie  z  widmem 
całkowicie  zdysocjowanego  nadchloranu  odpowiedniego  metalu  pozwala  na  wyznaczenie 
stopnia  dysocjacji  z  dość  dużą  dokładnością.  W  tym  celu  opracowano  szereg  metod5). 

O  G.  Kortiim,  K.  A  n  d  r  u  s  s  o  w,  Z.  physik.  Chem.  N.  F.  25,  321  (1960). 

2>  H.  v.  Halban,  M.  S  e  i  1  e  r,  Z.  physik.  Chem.  (A)  181,  70  (1937). 

3) H.  Fromherz  i  in.,  Z.  physik.  Chem.  (A)  153,  321  (1931);  167,  103  (1933);  171,  353  (1934); 
C.  B.  M  o  n  k  i  in.,  Trans.  Faraday  Soc.  52,  816  (1956);  A.  I.  B  r  i  g  g  s  i  in.,  ibid.  51,  802  (1955). 

4)  H.  L.  S  c  h  1  a  f  e  r,  O.  Kling,  Angew.  Chem.  68,  667  (1956). 

5>  Por.  G.  Kortiim,  Kolorimetrie,  Photometrie  und  Spektrometrie,  wyd.  4,  Berlin  1962. 
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Ekstrapolując  obliczoną  wartość  K(c)  do  stężenia  c  =  0  otrzymuje  się  termodynamiczną 
stałą  dysocjacji  K(c)  poszczególnych  kompleksów.  Na  przykład  w  temp.  22°C  termo¬ 
dynamiczna  stała  dysocjacji  PbCl+  wynosi  8  •  10-2. 

Powstawanie  niezdysocjowanych  dipoli  jonowych  można  również  wykazać  drogą 
pomiarów  optycznych  w  stężonych  roztworach  azotanów1^  Także  w  tym  przypadku 
krzywe  absorpcji  wyznaczone  przy  różnych  stężeniach  przechodzą  przez  wspólny 
punkt  izozbiestyczny.  Jako  przykład  przedstawiono  na  rys.  61  widmo  jonu  NOy  w  roz¬ 
tworach  CaCl2  o  różnym  stężeniu.  Siły  kulombowskie  nie  powodują  zmian  właści¬ 
wości  optycznych  roztworu  w  rozcieńczonych  roztworach  wodnych.  Wspomniano 


30000  35000  40000 cm"1 


Rys.  61.  Przecinanie  się  krzywych  absorpcji  jonu  N03  w  stężonych  roztworach  CaCl2  świadczy  o  powsta¬ 
waniu  „niezdysocjowanych  dipoli  jonowych” 


o  tym  w  p.  4  rozdz.  Y.  Należy  więc  sądzić,  iż  w  tym  przypadku  mamy  do  czynienia 
z  bezpośrednim  oddziaływaniem  między  kationem  i  anionem  bez  udziału  cząsteczek 
rozpuszczalnika.  Ponieważ  w  widmie  jonu  NOj"  w  roztworach  soli  sodowych  lub  pota¬ 
sowych  nie  znaleziono  żadnych  punktów  izozbiestycznych,  można  stąd  sądzić,  że  wią¬ 
zanie  w  dipolach  Na+NOy  lub  K+NOy  ma  w  przeważającej  mierze  charakter  elektro¬ 
statyczny.  Tak  więc  widma  swobodnego  solwatowanego  jonu  NOy  i  dipola  jonowego 
różnią  się  nieznacznie. 


0  H.  v.  Halban,  J.  E  i  s  e  n  b  r  a  n  d,  Z.  physik.  Chem.  132,401,433  (1928);  146,294  (1930); 
G.  Kortiim,  Z.  Elektrochem.  50,  144  (1944). 
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b)  Badanie  widm  ramanowskich 

Inną  metodą  optyczną  pozwalającą  na  odróżnienie  swobodnego  jonu  od  „niezdyso- 
cjowanej  cząsteczki”  jest  metoda  widm  ramanowskich.  Widma  Ramana  są  to  widma 
oscylacyjne  cząsteczek,  które  w  odróżnieniu  od  widm  w  podczerwieni  możemy  badać 
w  zakresie  widzialnym.  Natężenie  linii  ramanowskiej  zależy  od  tego,  jak  zmienia  się 
polaryzowalność  elektronów  wiążących  w  zależności  od  amplitudy  l  drgania  normalnego 
cząsteczki.  Jeżeli  (dótldl)0  =  0  (a  więc  a  nie  zależy  od  zmian  w  położeniu  jąder),  to 
również  natężenie  odpowiedniej  linii  ramanowskiej  równa  się  zeru.  Gdy  elektrony 
wiążące  należą  do  jednego  tylko  z  drgających  względem  siebie  jonów,  w  przypadku 
więc  wiązania  w  pełni  jonowego,  wartość  a  jest  niezależna  od  l.  W  związku  z  tym  dla 
cząsteczek  jonowych,  jak  NaCl,  nie  obserwujemy  widma  Ramana.  Aby  więc  dana  linia 
występowała  w  widmie  Ramana,  odpowiednie  wiązanie  między  dwoma  jonami  musi 
mieć  charakter  częściowo  kowalencyjny.  Można  zatem  w  sposób  jednoznaczny  od¬ 
różnić  dipol  jonowy  od  „cząsteczki  niez dysocjowanej”.  Inne,  wcześniej  omówione  me¬ 
tody  takich  możliwości  nie  dawały. 

Chcąc  wyznaczyć  stałą  dysocjacji  mocnego  kwasu  w  stężonym  roztworze  wodnym 
za  pomocą  widm  Ramana1 }  porównujemy  natężenie  określonej  linii  jonu  wjroztworze 
jego  soli  alkalicznej  z  natężeniem  tej  samej  linii  w  roztworze  kwaśnym.  Stężenie  soli 
alkalicznej  zmieniamy  przy  tym  w  taki  sposób,  aby  natężenia  linii  były  zbliżone.  Nie 
zakładamy  więc  proporcjonalności  między  natężeniem  linii  a  stężeniem.  Sposób  postę¬ 
powania  jest  identyczny  jak  w  pomiarach  spektrofotometrycznych.  Obie  metody  mają 
więc  wspólną  niekorzystną  cechę.  Jest  nią  mała  dokładność  pomiaru  stopnia  dyso¬ 
cjacji  cc,  a  stąd  obliczonej  na  podstawie  a  stałej  dysocjacji  A(c)  (patrz  rozdz.  Y,  p.  4). 
Można  by  również  próbować  wyznaczyć  ułamek  (1  —  a)  bezpośrednio  z  natężenia 
linii  ramanowskiej  w  widmie  cząsteczki  niezdysocjowanej.  Próby  takie  musiałyby  jednak 
zakończyć  się  niepowodzeniem,  ponieważ  brak  jest  wielkości  wzorcowej  do  pomiarów 
natężenia;  nawet  w  środowisku  całkowicie  bezwodnym  warunek  cc  =  0  nie  jest  speł¬ 
niony  (rozdz.  XII,  p.  2).  Można  jednak  stosować  tę  metodę  do  wyznaczania  cc  w  roz¬ 
tworach  stężonych,  jeżeli  uprzednio  wyznaczono  stopień  dysocjacji  w  jakimś  roztworze 
o  stężeniu  pośrednim  za  pomocą  pierwszej  z  omówionych  metod.  Odnosimy  wówczas 
natężenie  linii  ramanowskiej  cząsteczki  niezdysocjowanej  do  znanego  stężenia  (1  — a )c. 
Oczywiście,  przyjmujemy  w  tym  przypadku,  że  natężenie  linii  jest  proporcjonalne  do 
stężenia. 

Wyznaczenie  termodynamicznej  stałej  dysocjacji  według  równania  (V,24)  nastręcza 
w  takich  przypadkach  określone  trudności.  Wynikają  one  z  faktu,  że  niełatwo  jest 
wyznaczyć  współczynniki  aktywności /±  jonów  w  roztworach  stężonych.  Jest  to  związane 
z  wpływem  cząsteczek  niezdysocjowanych  na  wielkość  współczynników  aktywności 
(rozdz.  XI,  p.  1).  Poza  tym  konieczne  jest  uwzględnienie  współczynników  aktywności  /„ 
niezdysocjowanego  kwasu.  Termodynamiczną  stałą  dysocjacji  można  wyznaczyć  albo 

X)  Por.  O.  R  e  d  1  i  c  h  i  in.,  Mh.  Chem.  67,  223  (1936);  jf.  Am.  Chem.  Soc.  65,  1883  (1943);  66,  13 
(1944)  i  podaną  tam  literaturę. 
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drogą  pomiaru  prężności  pary,  albo  też  przedstawiając  graficznie  wyrażenie 
azcfz 

log-^-^-—  =  log Ktc)fu  (wyznaczone  eksperymentalnie)  jako  funkcję  stężenia  c  i  ekstra- 

polując  do  wartości  c  =  0;  jak  wiadomo  [równanie  (VI, 139)],  log  /„  rośnie  liniowo  ze 
wzrostem  c.  Wyznaczono  w  ten  sposób  np.  termodynamiczną  stałą  dysocjacji  kwasu 
azotowego1),  która  równa  się  21  ±4  w  temp.  25 °C.  Widma  ramanowskie  wykorzysty¬ 
wano  również  do  badania  dysocjacji  soli  kompleksowych  metali  ciężkich2). 


c)  Pomiary  magnetycznego  rezonansu  jądrowego  protonów 

Metoda  magnetycznego  rezonansu  jądrowego3)  opiera  się  na  następujących  faktach. 
Jądro  atomowe  o  momencie  magnetycznym  J  może  w  wyniku  kwantowania  przestrzen¬ 
nego  przyjmować  2J+1  położeń  w  stosunku  do  jednorodnego  pola  magnetycznego 
o  natężeniu  H0  .  A  więc  magnetyczna  liczba  kwantowa  my  może  przyjmować  wszystkie 
(różniące  się  o  jedność)  wartości  między  Ą-J  a  — J.  Tym  2J-\- 1  orientacjom  w  polu 
magnetycznym  odpowiadają  2J+1  poziomy  energetyczne  różniące  się  między  sobą 
zawsze  o  AE.  Przykładając  zmienne  pole  magnetyczne  Hx  prostopadłe  od  H0  wzbudzamy 
przejścia  między  poszczególnymi  poziomami  energetycznymi.  Przejścia  następują 
z  zachowaniem  reguł  wyboru  Anty  =  ±1-  Częstość  rezonansowa  zawarta  jest  dla  więk¬ 
szości  jąder,  jeżeli  natężenie  pola  H0  wynosi  104  Oe,  w  zakresie  od  1  do  50  MHz. 
Jest  to  zakres  w  pełni  dostępny  dla  pomiarów.  Wynika  to  z  warunków  rezonansu: 

AE  =  hv  =  gyHnHoi  (23) 

gdzie  jest  momentem  magnetycznym  jądra,  gy  jądrowym  czynnikiem  g.  Ponieważ 
częstość  uwarunkowana  jest  przez  użyty  klistron,  natężenie  pola  H0  zmienia  się  w  trakcie 
pomiaru,  aż  do  chwili,  kiedy  zajdzie  rezonans.  Wówczas  zostaje  zaabsorbowana  energia 
pola  o  wysokiej  częstości,  co  rejestruje  oscylograf. 

Jeżeli  aparat  (spektrometr)  ma  dostatecznie  dużą  zdolność  rozdzielczą,  to  obserwuje 
się  małe  przesunięcia  linii  rezonansowej  jednakowych  jąder,  w  zależności  od  tego,  jakie 
są  wiązanialw  cząsteczce.  To  tzw.  „przesunięcie  chemiczne”  d  wywołane  jestjprzez 
niejednakowe  ekranowanie  jąder  elektronami  walencyjnymi,  uczestniczącymi  w  różnego 
rodzaju  wiązaniach  chemicznych.  Przesunięcie  chemiczne  definiujemy  wzorem 

<5  =-^-1  (24) 

JAox 

gdzie  H0\t  i  H0x  oznaczają  natężenie  pola  rezonansowego  danego  jądra,  odpowiednio 
w  substancji  wzorcowej  i  badanej  przy  tej  samej  częstości  zmiennego  pola  magnetycz- 

V)  W  silnie  stężonych  roztworach  HN03  ( c  >  16  mol/l)  występują  określone  hydraty,  dimery  lub 
polimery  kwasu  azotowego  [patrz  R.  Dalmon,  F.  Freymann,  Compt.  rend.  211,  472  (1940); 
J.  C  h  ś  d  i  n,  J.  ćhim.  physiąue  49,  109  (1952)]. 

2 }  Por.  np.  L.  A.  Woodward  i  in.,  Trans.  Faraday  Soc.  50,  1275  (1954). 

E.  M.  P  u  r  c  e  1 1,  Phys.  Rev.  69,  37  (1946);  F.  Bloch  i  in.,  ibid.  69,  127  (1946);  patrz  także 
referat  zbiorczy:  K.  H.  H  a  u  s  s  e  r,  Angew.  Chem.  68,  729  (1956). 
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nego.  Jako  stan  odniesienia  wykorzystuje  się  zazwyczaj  rezonans  magnetyczny  proto¬ 
nów  w  czystej  wodzie.  Odpowiada  mu  wartość  H0si.  Natomiast  HQx  może  być  np. 
zmienną  wartością  natężenia  pola  rezonansowego  wodnego  roztworu  kwasu.  Za  pomocą 
„przesunięcia  chemicznego”  można  uzyskać  informacje  o  niecałkowitej  dysocjacji 
kwasów1 Zakłada  się  przy  tym,  że  wartość  <5  nie  zależy  od  zewnętrznego  otoczenia 
jądra,  czyli  od  obecności  innych  cząsteczek  w  roztworze.  Wpływ  zewnętrznego  otoczenia 
uwzględnia  się  wprowadzając  poprawkę  do  równania  (24).  Poprawka  zawiera  podatność 
magnetyczną  cieczy  %.  Zamiast  równania  (24)  stosujemy  więc: 

i  =  +Xfe“3:',)  (25) 

W  roztworze  HN03  o  niezbyt  dużym  stężeniu,  w  którym  nie  występują  jeszcze 
żadne  określone  hydraty  lub  dimery,  mamy  do  czynienia  z  protonami  wchodzącymi 
w  skład  cząsteczek  H20,  H30+  i  HN03.  Każdemu  z  nich  odpowiada  inna  częstość 
rezonansu  magnetycznego.  W  roztworze  zachodzi  jednak  szybka  wymiana  protonów. 
Stąd  czas  życia  każdego  stanu  jest  bardzo  krótki.  W  wyniku  pomiaru  otrzymujemy 
więc  tylko  jedną  pośrednią  częstość  rezonansową.  Jej  położenie  zależy  od  stężenia  trzech 
cząsteczek  zawierających  wodory.  Średnie  przesunięcie  chemiczne  3  w  stosunku  do 
częstości  rezonansowej  w  czystej  wodzie  jest  więc  miarą  stężenia  H30+  i  HN03.  Można 
z  tego  obliczyć  stopień  dysocjacji  kwasu. 

W  metodzie  rezonansu  magnetycznego  unikamy  trudnych  i  mało  dokładnych  po¬ 
miarów  natężenia.  Jest  to  zaletą  tej  metody  w  porównaniu  z  opisanymi  poprzednio 
metodami  optycznymi.  Mimo  to  dokładność  pomiaru  a  i  K(c)  jest  niezbyt  wielka.  Wynika 
to  z  różnych  założeń  upraszczających,  zawartych  w  metodzie2).  Uzyskano  jednak 
zadowalającą  zgodność  z  wynikami  otrzymanymi  metodą  widm  ramanowskich.  Na 
przykład  dla  HN03  w  temperaturze  pokojowej  uzyskano  wartość  stałej  dysocjacji 
K(C )  =  22.  Do  pomiaru  stałej  dysocjacji  można  stosować  zamiast  rezonansu  protono¬ 
wego  także  rezonans  magnetyczny  innych  jąder3),  np.  przesunięcie  chemiczne  rezonansu 
azotu  w  HN03  i  NOy  oraz  rezonansu  chloru  w  HC104  i  C104 . 

LITERATURA 

C.  B.  M  o  n  k,  Electrolytic  Dissociation,  London,  New  York  1961. 

Por.  np.  H.  S.  Gutowski,  A.  S  a  i  k  a,  J.  Chem.  Phys.  21,  1688  (1953);  G.  C.  Ho  od 
O.  R  e  d  1  i  c  h,  C.  A.  R  e  i  1 1  y,  ibid.  22,  2067  (1954);  23,  2229  (1955). 

2)  Należy  tu  wspomnieć  o  tym,  że  tworzenie  się  mostków  wodorowych  oraz  dodatek  obcych  jonów 
wpływa  na  magnetyczny  rezonans  protonowy.  W  początkowej  fazie  rozwoju  metody  musiało  to  być  po¬ 
minięte  [patrz  J.  N.  S  h  o  o  1  e  r  y,  B.  J.  A  1  d  e  r,  J.  Chem.  Phys.  23,  805  (1955)]. 

3)  Y.  Masuda,  T.  K  a  n  d  a,  J.  Phys.  Soc.  Japan  8,  432  (1953);  9,  82  (1954). 


VIII 

ROZTWORY  STĘŻONE  I  SOLE  STOPIONE 


Opisując  stężone  roztwory  elektrolitów  autor  stoi  przed  następującym  dylematem. 
Rozważania  nad  modelem  atmosfery  jonowej  prowadzą  do  wniosku,  że  powyżej  pewnego 
stosunkowo  niezbyt  wysokiego  stężenia  model  ten  nie  odpowiada  rzeczywistości  (patrz 
rozdz.  VI,  p.  9).  Z  drugiej  strony,  prawie  wszystkie  równania  wyprowadzone  dla  śred¬ 
nich  stężeń  opierają  się  na  tym  modelu.  Często  stosuje  się  te  równania  dla  stężeń  leżących 
o  kilka  rzędów  wielkości  powyżej  stężenia  granicznego,  przyjętego  przez  wielu  autorów 
jako  kres  stosowalności  modelu  atmosfery  jonowej. 

Istotnie,  brak  jest  obecnie  dla  roztworów  stężonych  ogólnie  uznanego  modelu. 
Przyszła  teoria  roztworów  stężonych  oprze  się  prawdopodobnie  na  takich  założeniach, 
które  umożliwią  jej  rozszerzenie  na  sole  stopione1).  Do  tego  czasu  trzeba  będzie  jednak 
stosować  do  celów  praktycznych  mniej  lub  bardziej  empiryczne  równania,  wśród  których 
wyróżniają  się  prostą  formą  „równania  pierwiastka  trzeciego  stopnia”. 

Do  wyjaśnienia  struktury  stężonych  roztworów  przyczyniły  się  ostatnio  badania 
rentgenograficzne.  W  świetle  tych  badań  roztwory  stężone  przypominają  strukturą 
odpowiednie  hydraty:  cząsteczki  wody  są  rozdzielone  między  jony  tworzące  sieć  krysta¬ 
liczną.  Na  przykład,  ze  wzrostem  stężenia  struktura  roztworów  azotanów  Li,  Ca,  Al, 
Ce  i  Th  coraz  bardziej  upodabnia  się  do  struktury  hydratów,  które  krystalizują  z  tych 
roztworów2).  Również  w  przypadku  roztworów  LiBr  i  LiCl  struktury  roztworów  stężo¬ 
nych  i  odpowiednich  hydratów3)  są  do  siebie  podobne.  Analogiczne  wyniki  otrzymano 
także  dla  wielu  innych  soli4). 

Interesujący  jest  fakt,  że  struktura  roztworów  w  niskich  temperaturach  nie  jest 
jednorodna.  Tak  np.  według  Daniłowa  i  Neimarka5)  w  stężonych  roztworach  NaCl 
i  LiCl  występują  obszary  uboższe  oraz  obszary  bogatsze  w  wodę.  Dopiero  w  tempera¬ 
turze  pokojowej  roztwór  staje  się  jednorodny.  Obrazuje  to  sposób  przejścia  z  roztworu 
rozcieńczonego  do  stężonego.  Struktura  roztworów  rozcieńczonych  zbliżona  jest  do 
struktury  wody,  mniej  lub  bardziej  zniekształconej  przez  jony.  Struktura  roztworów 
silnie  stężonych  przypomina  strukturę  hydratów.  W  pośrednim  obszarze  stężeń  jest 

R.  M.  F  u  o  s  s,  L.  O  n  s  a  g  e  r,  J.  Phys.  Chem.  61,  668  (1957). 

2)  I.  P.  Mathieu,  M.  Launsbury,  C.r.  229,  1315  (1949). 

3>  I.  Beck,  Phys.  Z.  40,  474  (1939). 

4)  Por.  np.  zestawienie  wyników  na  str.  110  książki:  O.  J.  S  a  m  o  i  1  o  v,  Die  Struktur  von  wassri- 
gen  Elektrolytlósungen,  Leipzig  1961. 

5)  W.  I.  E)  a  n  i  1  o  w,  W.  J.  N  e  i  m  a  r  k,  Fiz.  ż.  10,  673  (1936). 
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ona  niejednorodna.  Ze  wzrostem  temperatury  zakres  niejednorodności  roztworu  maleje. 
W  wysokich  temperaturach  nie  obserwuje  się  w  ogóle  niejednorodności  roztworu. 

W  ciekawym  opracowaniu  teoretycznym  Stokes  i  Robinson1 }  zastosowali  do  silnie 
stężonych  roztworów  wodnych  soli  teorię  adsorpcji  Brunauera,  Emmeta  i  Tellera2). 
Zakłada  się  tu  adsorpcję  cząsteczek  wody  na  powierzchni  jonów.  W  ten  sposób  można 
wyznaczyć  aktywność  wody. 

Ogólnie  rzecz  biorąc,  znane  są  zaledwie  nieliczne  prace  dotyczące  ubogich  w  wodę 
roztworów  soli.  Studia  nad  tymi  roztworami  mogłyby  przyczynić  się  do  lepszego  zrozu¬ 
mienia  struktury  stężonych  roztworów  elektrolitów. 

Nasze  wiadomości  na  temat  soli  stopionych  oraz  roztworów  w  solach  stopionych 
są  bardzo  niekompletne.  Ostatnio  takie  układy  wzbudzają  coraz  większe  zainteresowa¬ 
nie.  Jest  ono  częściowo  wywołane  nadzieją,  iż  badania  soli  stopionych  rzucą  pośrednio 
światło  na  strukturę  stężonych  roztworów  elektrolitów.  Najwięcej  zainteresowania 
wzbudzają  sole  stopione  jako  potencjalne  rozpuszczalniki  i  środowiska  reakcji.  Prawdo¬ 
podobnie,  gdy  ulegną  poszerzeniu  nasze  wiadomości  dotyczące  rozpuszczalności  i  zdol¬ 
ności  reakcyjnej  różnych  substancji  w  solach  stopionych,  odkryte  zostaną  nowe  typy 
reakcji  chemicznych. 

Dla  wytworzenia  sobie  obrazu  budowy  soli  stopionej  celowe  jest  rozpatrzenie  zmian 
wywołanych  przez  stopienie  kryształu  jonowego.  Stopienie  powoduje  prawie  zawsze 
wzrost  objętości  molowej  substancji3).  Przyczyną  tego  są  lokalne  rozcieńczenia,  a  nie 
fakt  zajmowania  przez  poszczególne  jony  większej  objętości.  Wynika  to  ze  zmniejszenia 
liczby  jonów  sąsiadujących  bezpośrednio  z  każdym  jonem.  Na  przykład  dla  halogenków 
metali  alkalicznych  zmniejszenie  to  wynosi  ok.  25  %4).  Istotny  jest  również  fakt,  że  od¬ 
ległości  między  jądrami  stykających  się  ze  sobą  jonów  (r++r_)  są  w  przypadku  soli 
stopionych  mniejsze  niż  w  krysztale5).  To  wzajemne  zbliżenie  się  jonów  o  znaku  prze¬ 
ciwnym  staje  się  zrozumiałe,  jeżeli  uwzględńimy,  iż  siły  kulombowskie  działające  na 
poszczególny  jon  w  soli  stopionej  nie  są  w  pełni  zrównoważone;  symetria  ułożenia  jonów 
jest  tu  mniejsza  niż  w  krysztale.  (Krańcowym  przypadkiem  jest  sól  w  stanie  pary.  Za¬ 
wiera  ona  cząsteczki  dipolowe  o  znacznie  mniejszych  odległościach  międzyjądrowych.) 
Odległości  międzyjądrowe  w  solach  stopionych  są  tym  mniejsze,  im  większa  jest  polary- 
zowalność  jonów.  Obniżenie  wielkości  r+  i  r_  powoduje,  że  przyrost  objętości  przy 
przejściu  do  soli  stopionej  jest  mniejszy  niż  można  by  tego  oczekiwać,  gdyby  nie  wystę¬ 
powało  zmniejszenie  odległości  międzyjądrowych6).  Zależność  między  zwiększeniem 

J)  R-  H.  Stokes,  R.  A.  Robinson,  J.  Am.  Chem.  Soc.  70,  1870  (1948). 

2)  S.  Brunauer,  P.  H.  Emm  et,  E.  T  e  1 1  e  r,  J.  Am.  Chem.  Soc.  60,  309  (1938). 

3)  Zdarzają  się  nieliczne  przypadki,  kiedy  gęstość  substancji  stopionej  jest  większa  od  gęstości  w  stanie 
stałym.  Przykładem  tego  jest  RbNCb;  patrz  Schinke,  Sauerwald,  Z.  anorg.  Chem.  304,  25  (1960). 

4)  Mi  1 1  e  r,  L  a  r  k-H  o  r  o  v  i  t  z,  Phys.  Rev.  51,  61  (1937);  Z  a  r  z  i  c  k  y,  J.  Phys.  Rad.  (Supl. 
Phys.  Appl.)  18,  65A  (1957),  19,  13A  (1958);  A.  H.  Levy,  P.  A.  A  g  r  o  n,  M.  A.  B  r  e  d  i  g, 
M.  D.  D  a  n  f  o  r  d,  Ann.  N.  Y.  Acad.  Sci.  79,  762  (1960). 

G.  J.  J  a  n  z,  D.  W.  James,  J.  Chem.  Phys.  35,  739  (1961);  Levy,  Agron,  Bredig, 
D  a  n  f  o  r  d,  loc.  cit. 

6)  A.  R.  U  b  b  e  1  o  h  d  e,  The  Structure  of  Electrolytic  Solutions,  pod  red.  W.  Hamera,  London 
1959. 
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objętości  a  zwiększeniem  odległości  międzyjądrowych  jest  widoczna  z  danych  umieszczo¬ 
nych  w  tabl.  32X). 

Nasuwa  się  pytanie,  jakiego  rodzaju  lokalne  rozcieńczenia  występują  w  solach  sto¬ 
pionych.  Sprawa  dotyczy  więc  modelu  soli  stopionej,  który  najlepiej  odpowiadałby 
rzeczywistości.  Poglądy  na  ten  temat  różnią  się  znacznie.  Według  jednych  autorów 
sole  stopione  stanowią  „fluktujące  szczeliny”  (rozdz.  III,  p.  6).  Z  kolei  inne  teorie 


Tablica  32 


Zmniejszenie  się  odległości 
międzyjądrowych  [A]* 


ryst  (%) 


Cl 

Br 

J 

F  ! 

Cł 

Br 

J 

Li 

0,30 

0,34 

0,33 

Li 

29,4 

26,2 

24,3 

_ _ 

Na 

0,35 

0,35 

0,30 

Na 

27,0 

25,0 

22,4 

18,6 

K 

0,38 

0,37 

0,40 

K 

17,2 

17,3 

16,6 

15,9 

Rb 

0,50 

0,57 

0,54 

Rb 

— 

14,3 

13,5 

■ — 

Cs 

1 — 

10,5 

■ — 

■ — 

*  Do  wyznaczenia  zmniejszenia  wielkości  (r+H-r-)  użyto  danych  dotyczących  par  soli. 
Są  one  dokładniejsze  od  odpowiednich  wartości  odnoszących  się  do  soli  stopionych. 


mówią  o  „jednorodnej,  spójnej  i  w  zasadzie  nieregularnej  budowie”2).  Jeszcze  inni 
autorzy  zakładają  istnienie  w  solach  stopionych  quasi-sieci  krystalicznych3 }  (rozdz.  VI, 
p.  9).  Dalszy  opis  soli  stopionych  oparty  jest  na  modelu  sieci  krystalicznej.  Wybór 
podyktowała  prostota  tego  modelu.  Nie  mamy  jednak  absolutnej  pewności,  czy  odpo¬ 
wiada  on  w  pełni  rzeczywistości. 

Model  sieci  krystalicznej  jest  bardziej  uzasadniony  w  przypadku  soli  stopionych 
niż  w  przypadku  innych  cieczy.  Przemawia  za  tym  przede  wszystkim  fakt,  iż  ciepło 
topnienia  wynosi  zaledwie  3 — 5%  energii  sieci  krystalicznej.  Jak  wiadomo,  energia 
sieci  krystalicznej  jest  w  przeważającej  mierze  pochodzenia  elektrostatycznego.  Można 
z  tego  wyciągnąć  wniosek,  że  wielkości  energii  oddziaływań  kulombowskich  w  solach 
stopionych  i  w  krysztale  są  do  siebie  zbliżone.  Strukturę  soli  stopionych  można  więc 
wyprowadzić  z  kryształu  o  dużej  liczbie  defektów  sieciowych.  Mogą  to  być  defekty 
Schottky’ego  (wolne  miejsca  w  sieci  krystalicznej)  lub  Frenkla  (przejście  jonu  w  poło¬ 
żenie  międzywęzłowe).  Przypuszczalnie  ułożone  obok  siebie  parami  „dziury”  w  sieci 
krystalicznej  przyczyniają  się  do  wzrostu  entropii  topnienia  (zmniejszenia  uporządkowa¬ 
nia).  Pary  te  mają  szczególnie  niską  energię  ze  względu  na  ładunek  cząstek  w  agregatach 
jonowych.  Odgrywa  również  rolę  wzajemne  zbliżenie  jonów. 

1}  A.  R.  U  b  b  e  1  o  h  d  e,  Proc.  Chem.  Soc.  332  (1962). 

2)  J.  D.  Bernal,  Trans.  Faraday  Soc.  33,  27  (1937);  K,  Furukawa,  Disc.  Faraday  Soc.  32, 
53  (1961). 

Por.  np.  G.  E.  B  1  o  m  g  r  e  n,  J.  Phys.  Chem.  66,  1500  (1962);  M.  B  1  a  n  d  e  r,  J.  Phys.  Chem. 
63,  1262  (1959);  A.  R.  Ubbelohde,  Proc.  Chem.  Soc.  332  (1960). 
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Zmniejszenie  się  odległości  międzyjądrowych  przy  przejściu  w  stan  stopiony  można 
interpretować  jako  lokalną  asocjację  jonowąl).  Pojęcie  asocjacji  jonowej  zasługuje  na 
szczególną  uwagę.  Opierając  się  na  nim  można  bowiem  w  prosty  sposób  wytłumaczyć 
wiele  zjawisk.  Lokalna  asocjacja  jonowa  prowadzi  w  sprzyjających  warunkach  do  tworze¬ 
nia  połączeń  o  wiązaniu  kowalencyjnym  (np.  w  przypadku  soli  pierwiastków  pierwszej 
i  drugiej  podgrupy  lub  też  jonów,  w  skład  których  wchodzi  kilka  jąder  atomowych). 
Jak  wiadomo,  zmniejszenie  odległości  międzyjądrowych  powoduje  zwiększenie  udziału 
wiązania  kowalencyjnego.  Oddziaływania  typu  kowalencyjnego  występują  prawdo¬ 
podobnie  już  w  prostych  solach  stopionych.  Wskazują  na  to  rozważania  teoretyczne2) 
i  obserwacje  doświadczalne3).  Na  przykład  Addison  i  Coldrey4)  stwierdzili  oddziaływania 
typu  kowalencyjnego  badając  zależności  napięcia  powierzchniowego  chlorków  i  azotanów 
metali  alkalicznych  oraz  ziem  alkalicznych  od  promienia  kationu.  Czy  te  oddziaływania 
prowadzą  do  utworzenia  połączeń  kinetycznych  (kompleksów),  zależy  w  znacznym 
stopniu  od  tego,  co  rozumiemy  pod  pojęciem  kompleksu.  Jako  kompleks  możemy  trak¬ 
tować  układ,  w  którym  obaj  partnerzy  przebywają  w  pobliżu  siebie  dłużej,  niż  to  wynika¬ 
łoby  z  obliczeń  statystycznych,  tak  że  nabierają  cech  wspólnych.  Tworzenie  się  takich 
kompleksów  jest  prawdopodobne,  a  nawet  w  niektórych  przypadkach  zostało  stwier¬ 
dzone  doświadczalnie5).  Jeżeli  jednak  będziemy  wymagać,  by  czas  życia  kompleksu 
był  dłuższy  niż  czas  życia  w  stanie  wzbudzonym,  a  więc  by  kompleks  wykazywał  specy¬ 
ficzne  właściwości  optyczne,  to  najczęściej  nie  zaobserwujemy  takich  kompleksów. 
Dlatego  też  celowe  jest  uzupełnienie  w  każdym  przypadku  pomiarów  termodynamicz¬ 
nych  badaniami  optycznymi.  Tak  więc  Janz  i  in.6)  udowodnili  na  podstawie  badania 
widm  ramanowskich,  że  odległości  między  sąsiadującymi  jonami  w  stopionych  azota¬ 
nach  są  mniejsze  niż  w  kryształach.  Połączenia  kowalencyjne  typu  Me — O — N02  nie 
odgrywają  tam  jednak  żadnej  roli.  W  miarę  rozwoju  badań  optycznych7)  można  oczeki¬ 
wać  dokładnych  danych  dotyczących  także  innych  soli  stopionych. 

Aktywność  elektrolitu  rozpuszczonego  w  dowolnym  rozpuszczalniku  formalnie 
rośnie  ze  wzrostem  stężenia.  Nie  dostarcza  to  jednak  istotnych  informacji  odnośnie 
struktury  roztworu.  Nie  byłoby  celowe  traktowanie  właściwości  termodynamicznych 
roztworu  soli  w  innej  soli  stopionej  jako  granicznego  przypadku  stężonego  roztworu 
elektrolitu.  Aktywność  soli  (2)  w  stopionej  soli  (1)  odpowiada  raczej  nieskończenie 
rozcieńczonemu  roztworowi  soli  (2)  w  soli  (1).  W  stanie  tym  jony  soli  (2)  otoczone 
są  tylko  jonami  rozpuszczalnika.  W  miarę  wzrostu  stężenia  niektóre  z  jonów  soli  (1) 

A.  R.  Ubbelohde  i  in.,  Disc.  Faraday  Soc.  32,  22  (1961);  Proc.  Chem.  Soc.  332  (1960);  The 
Structure  of  Electrolyte  Solutions,  pod  red.  W.  J.  Hamera. 

2)  S.  A.  R  i  c  e,  Trans.  Faraday  Soc.  58,  499  (1962);  D.  A.  Mac  Q  u  a  r  r  i  e,  jf.  Phys.  Chem. 
66,  1508  (1962). 

3>  Por.  np.  M.  B  1  a  n  d  e  r,  J.  Chem.  Phys.  36,  1092  (1962). 

4)  C.  C.  Addison,  J.  M.  Coldrey ,  J.  Chem.  Soc.  1961,  468. 

5)  E.  R.  v  a  n  A  r  t  s  d  a  1  e  n,  J.  Phys.  Chem.  60,  172  (1956) ;  F.  R.  Duke,  J.  Phys.  Chem.  62, 
417  (1958) ;  T.  R.  G  r  i  f  f  i  t  h  s,  M.  C.  S  y  m  o  n  s,  Mol.  Phys.  3,  90  (1960). 

fi)  G.  J.  Janz,  D.  W.  James,  J.  Chem.  Phys.  35,  739  (1961). 

7>  Por.  np.  J.  G  r  e  e  n  b  e  r  g,  C.  J.  Hallgreen,  J.  Chem.  Phys.  33,  900  (1960);  E.  R.  Rh  o- 
d  e  s,  A.  R.  Ubbelohde,  Proc.  Roy.  Soc.  251A,  156  (1960). 
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są  zastępowane  przez  jony  soli  (2).  Oddziaływania  wzajemne  w  solach  stopionych  są 
wyłącznie  natury  elektrostatycznej.  Dlatego  też  oddziaływania  międzyjonowe  w  soli 
stopionej  zmieniają  się  ze  wzrostem  stężenia  dużo  mniej  niż  w  przypadku  roztworów 
wodnych.  Można  więc  oczekiwać,  że  z  punktu  widzenia  termodynamicznego  roztwory 
w  solach  stopionych  będą  układami  prostszymi  niż  roztwory  wodne. 

Istotnie,  dane  doświadczalne  potwierdzają  to.  Na  przykład,  do  obliczenia  obniżenia 
temperatury  krzepnięcia  roztworów  w  soli  stopionej  można  stosować  w  wielu  przypad¬ 
kach  równanie  (11,174) 

i>Tz 

T=  lOOOLo  M2  ~  EkMz  ^ 

gdzie  T0  i  L0  oznaczają  odpowiednio  temperaturę  topnienia  i  ciepło  topnienia  czystego 
rozpuszczalnika,  a  m2  —  stężenie  soli  rozpuszczonej  w  molach  na  1000  g  rozpuszczalnika. 
Z  danych  tabl.  33  wynika,  że  temperaturę  topnienia  NaN03  obniżają  wszystkie  jony 
z  wyjątkiem  Na+  i  NOi".  Równanie  (1)  można  więc  przepisać  w  postaci 

Ttrpz 

AT=rnir/im2’=Ekr*mi  (2) 


Tablica  33 


Molowe  obniżenie  temperatury  topnienia  w  stopionym  NaN03* 


Sól 

Ek  [deg] 

Nazwa  soli 

Ek  [deg] 

NaCl 

15,0 

LiCl 

29,8 

Na2S04 

15,1 

CsCl 

31,4 

NaBr03 

15,0 

Pb(NQ3)2 

15,2 

CaCl2 

45,4 

LiN03 

i  15,1 

SrCl2 

00 

*  E.  R.  van  Artsdalen,  J.  Phys.  Chem.  60,  172  (1956);  inne 
dane  patrz  np.  E.  K  o  r  d  e  s,  W.  Bergman  n,  W.  V  o  g  e  1, 
Z.  Elektroćhem.  55,  600  (1951). 


gdzie  mz  jest  molarnością  soli  rozpuszczonej,  a  r2  liczbą  jonów  przypadającą  na  cząsteczkę 
soli  2;  nie  jest  ona  równa  liczbie  jonów  rozpuszczalnika.  Z  pomiarów  ciepła  topnienia1  ^ 
obliczamy  obniżenie  temperatury  krzepnięcia  przypadające  na  jeden  mol  jonów  obcych: 
Ek  =  14,7.  Roztwory  w  solach  stopionych  zachowują  się  więc  jak  roztwory  doskonałe, 
przynajmniej  przy  niskich  stężeniach,  kiedy  można  stosować  równanie  (1)2)  (odchylenia 
nie  przekraczają  kilku  %  mol.).  Pojęcie  roztworu  doskonałego  ma  więc  w  przypadku 
stopionych  soli  znaczenie  praktyczne,  a  nie  jest  tylko  umownie  wybranym  stanem, 
interesującym  z  teoretycznego  punktu  widzenia. 


9  H.  M.  G  o  o  d  w  i  n,  H.  T.  K  a  1  m  u  s,  Phys.  Rev.  28,  1  (1909). 

9  Równanie  (1)  stosuje  się  tylko  wtedy,  kiedy  nie  powstają  roztwory  stałe. 
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Temkin1)  zaproponował  jako  pierwszy  model  roztworu  doskonałego  w  soli  stopionej. 
Na  modelu  tym  opierają  się  również  teorie  późniejsze.  Temkin  odrzucił  pojęcie  staty¬ 
stycznego  nieuporządkowani2)  jonów  w  soli  stopionej  i  przyjął,  że  każdy  z  jonów  oto¬ 
czony  jest  tylko  przez  jony  o  znaku  przeciwnym.  Jest  to  wynikiem  silnych  oddziaływań 
kulombowskich.  Teoria  ta  przewiduje  zerowe  ciepło  mieszania.  Jako  podstawa  do  obli¬ 
czenia  entropii  mieszania  służy  tu  model  sieci  krystalicznej.  Aniony  i  kationy  tworzą 
cząstkowe  sieci  krystaliczne,  przenikające  się  wzajemnie.  Żaden  kation  nie  występuje 
w  sieci  krystalicznej  anionu  i  żaden  anion  nie  występuje  w  sieci  krystalicznej  kationu. 
Wewnątrz  sieci  cząstkowej  jony  ułożone  są  w  sposób  nieuporządkowany.  Wielkość 
ładunku  jonu  nie  odgrywa  żadnej  roli.  Do  obliczania  aktywności  soli  rozpuszczonej 
AjBj  oraz  rozpuszczalnika  CD  służy  równanie 


^AjB j  —  (NAy  {N b)j  lub  ac B  —  ArcArD  (3) 

(A  i  C  są  kationami,  a  B  i  D  —  anionami).  „Ułamek  jonowy”  N  określony  jest  równa¬ 
niami 


Na  = 


nA 


N-r,  = 


%+% 


itd. 


nA+na 

gdzie  nz  jest  liczbą  jonów  gatunku  Z. 

Po  podstawieniu  równania  (3)  do  równania  (111,173)  otrzymamy: 


(4) 


nC  — 


nA  _  x2 

Tlę*  1  X2 


ATAHX 

rT2  -  ln 


1 +(*+;') 


*2 


X i 


ijxl 

x\ 


(x2  jest  ułamkiem  molowym  soli  rozpuszczonej).  Ostatnie  wyrażenie  w  nawiasie 
kwadratowym  można  dla  roztworów  rozcieńczonych  pominąć,  co  daje 


ponieważ 


ATAHX 

RTl  ~ ln 


1 +(*+;*) 


xz 

X\ 


(i+j) 


x2 

Xi 


AH\  —  MiLa  i  m2  — 


n2 


n\Mx 


1000 


AT  = 


RTl 

lOOOLo 


(iJrj)m2 


(5) 


Równanie  (5)  jest  identyczne  z  równaniem  (2),  ponieważ  i-\-j  =  r2. 

Model  Temkina  pozwala  obliczyć  aktywności  nawet  w  przypadku  mieszanin  jonów 
o  różnej  wartościowości. 

Dla  dużych  stężeń  występują  odchylenia  od  właściwości  roztworów  doskonałych. 
W  wielu  przypadkach  odstępstwa  te  obserwuje  się  już  dla  roztworów  rozcieńczonych. 
Na  przykład  obniżenie  temperatury  topnienia  roztworu  CdCl2  w  stopionym  NaNCb 


M.  Temkin,  Acta  physicochim.  URSS  20,  411  (1945). 

2)P.  Herasymenko,  Trans.  Faraday  Soc.  34,  1245  (1938). 
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jest  znacznie  mniejsze  niż  to  wynika  z  równania  (5)1).  Tego  rodzaju  odchylenia  tłu¬ 
maczy  się  tworzeniem  kompleksów2).  We  wspomnianym  przypadku  CdCl2  przyjmuje 
się  występowanie  następujących  równowag1 

cdci2  cdci+  +  cr 
CdCl+  Cd2+  +  cr 
CdCl2  +  2CT  CdCl|- 

Wnioskując  z  danych  termodynamicznych  o  tworzeniu  się  kompleksów  tego  typu 
należy  zachować  pewną  ostrożność.  Na  przykład  Laity3)  wykazał,  że  roztwór  AgNOs 
w  stopionym  NaN03  wykazuje  tylko  niewielkie  odstępstwa  od  właściwości  roztworów 
doskonałych.  Również  roztwory  AgN03  w  mieszaninie  KN03 — NaN034)  oraz  KCł 
w  KN035)  wykazują  właściwości  roztworów  doskonałych.  W  przypadku  jednak  jedno¬ 
czesnego  dodawania  KCł  i  AgN03  do  KN03  obserwuje  się  znaczne  odstępstwa  od 
stanu  doskonałości6).  Wydawałoby  się,  że  należy  je  tłumaczyć  tworzeniem  się  komplek¬ 
sów.  Blander7)  wykazał  jednak,  że  można  je  wyjaśnić  nie  zakładając  tworzenia  się  kom¬ 
pleksów.  Model  Temkina  przewiduje  zerowe  ciepło  mieszania.  Równanie  (3)  pozwala 
dokładnie  obliczyć  aktywność  wielu  soli.  Można  więc  przyjąć,  że  podobnie  jak  w  ogólnej 
teorii  mieszanin,  ciekłych,  równanie  (3)  daje  prawdziwe  wartości  entropii  mieszania. 
Odchylenia  od  stanu  doskonałości  należy  więc  w  pierwszym  przybliżeniu  przypisać 
różnej  od  zera  wartości  ciepła  mieszania.  Odpowiada  to  modelowi  tzw.  roztworu  regular¬ 
nego8).  Model  ten  został  wprowadzony  przez  Flooda,  Forlanda  i  Grjotheima9)  dla  soli 
stopionych.  Zakłada  się  w  nim,  że  rozkład  jonów  jest  statystycznie  nieuporządkowany 
(tzw.  zerowe  przybliżenie  teorii  roztworów  regularnych8).  Teoria  ta  nie  tłumaczy  jednak 
właściwości  wspomnianego  już  układu  KC1 — AgN03 — KNO310).  W  tym  przypadku 
dobrą  zgodność  z  doświadczeniem11)  uzyskuje  się  zakładając,  że  rozkład  jonów  jest  częścio¬ 
wo  uporządkowany.  Odpowiada  to  tzw.  quasi-chemicznemu  przybliżeniu  teorii. 

Chociaż  do  soli  stopionych  stosuje  się  proste  zależności  charakterystyczne  dla  roz¬ 
tworów  doskonałych,  podobnie  jak  dla  cząsteczek  pozbawionych  ładunku,  to  jednak 
nie  można  wszystkich  odstępstw  tłumaczyć  tworzeniem  się  kompleksów.  Mimo  tych 
trudności  jest  teoria  roztworów  regularnych  bardzo  skutecznym  narzędziem  badawczym. 


0  E.  R.  v  a  n  A  r  t  s  d  a  1  e  n,  jf.  Phys.  Chem.  60,  172  (1956). 

2)  Patrz  np.  E.  R.  van  Artsdalen,  The  Structure  of  Electrolytic  Solutions,  pod  red.  W.  J. 

Hamera,  New  York  1959;  F.  R.  Duke,  jf.  Phys.  Chem.  62,  417  (1958). 

3)  R.  W.  Laity,  J.  Am.  Chem.  Soc.  79,  1849  (1957). 

4)  S.  N.  F  1  e  n  g  a  s,  E.  K.  R  i  d  e  a  1,  Proc.  Roy.  Soc.  233A,  443  (1956). 

5)  E.  Kordes,  W.  Bergman  n,  W.  V  o  g  e  1,  Z.  Elektrochem.  55,  600  (1951). 

6)  M.  Blander,  F.  F.  Blankenship,  R.  F.  Newton,  J.  Phys.  Chem.  63,  1259  (1959). 

7)  M.  B  La  n  d  e  r,  J.  Phys.  Chem.  63,  1262  (1959). 

8)  Patrz  np.  B.  E.  A.  Guggenheim,  Mixtures,  London  1952. 

9)  H.  F  1  o  o  d,  T.  F  o  r  1  a  n  d,  K.  G  r  j  o  t  h  e  i  m,  Z.  anorg.  Chem.  276,  289  (1954). 

10>  M.  B  1  a  n  d  e  r,  loc.  cit. ;  pojęcie  roztworu  ściśle  regularnego  jest  pozbawione  treści  z  punktu 
widzenia  termodynamicznego.  Wykazali  to  H.  Mauser  i  G.  Kor  tum  [Z.  Naturf.  lOa,  317  (1955)]. 

u>  M.  Blander,  loc.  cit. ;  dalszy  rozwój  teorii  patrz  np.  G.  E.  B  1  o  m  g  r  e  n,  J.  Phys.  Chem . 
66,  1500  (1962). 
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Na  zakończenie  omówimy  roztwory  metali  w  ich  solach.  Roztwory  takie  powstają 
np.  podczas  korozji  metali  w  solach  stopionych.  Odgrywają  one  także  pewną  rolę  w  przy¬ 
padku  elektrolitów  stopionych  (rozdz.  XIV,  p.  16c).  Istnieją  co  najmniej  dwa  rodzaje 
takich  roztworów1  \  Są  to  roztwory,  w  których  przeważa  przewodnictwo  jonowe  oraz 
roztwory,  w  których  znaczną  rolę  odgrywa  przewodnictwo  elektronowe.  Przykładem 
roztworów  pierwszego  rodzaju  jest  układ  Cd — CdCl22),  roztworów  zaś  drugiego  ro¬ 
dzaju  —  metale  alkaliczne  rozpuszczone  w  stopionych  halogenkach3  ^  W  żadnym  przy¬ 
padku  nie  powstają  roztwory  koloidalne  atomów  metali.  Atomy  te  ulegają  bowiem  zbyt 
dużej  polaryzacji  w  silnym  polu  otaczających  je  jonów.  Dochodzi  nawet  do  odszczepienia 
elektronów.  W  roztworach  pierwszego  rodzaju  metal  zostaje  utleniony  w  reakcji  z  solą 
stopioną.  Ciekawe  są  właściwości  roztworów  drugiego  rodzaju.  Przypominają  one  roz¬ 
twory  metali  alkalicznych  i  ziem  alkalicznych  w  ciekłym  amoniaku.  W  roztworach 
amoniakalnych  jednak  przejście  do  przewodnictwa  metalicznego  następuje  wtedy, 
gdy  stężenie  metalu  osiągnie  4%  mol.  Natomiast  w  przypadku  roztworów  metali  w  chlor¬ 
kach  metali  alkalicznych  zachodzi  to  dopiero  przy  stężeniu  metalu  równym  50%  mol.4) 
Tutaj  również  następuje  odszczepienie  elektronów  od  atomów  metalu.  Według  Pitzera4) 
proces  rozpuszczania  polega  na  mieszaniu  się  jonów  halogenkowych  z  elektronami 
w  pustej  przestrzeni  wewnątrz  sieci  krystalicznej  kationu.  Elektrony  niezwiązane  z  ato¬ 
mem  metalu  odpowiadają  ośrodkom  barwnym  (centra  F)  w  kryształach  halogenków 
metali  alkalicznych.  Energia  centrów  F  zależy  jednak  w  dużym  stopniu  od  stałej  sieci 
krystalicznej.  Natomiast  energia  elektronów  w  stopionej  soli  nie  zależy  od  anionu. 
Według  Rice’a5)  przewodnictwo  elektronowe  soli  stopionych  polega  na  wędrówce  elek¬ 
tronów  między  statystycznie  ułożonymi  atomami  i  jonami  metali.  Odrzuca  on  istnienie 
centrów  F  (rozdz.  IX,  p.  2)  w  solach  stopionych. 

Przewodnictwo  równoważnikowe  metalu  /lMe  w  większości  soli  stopionych  rośnie 
wraz  ze  wzrostem  ułamka  molowego  xMe  metalu.  Tak  jest  np.  w  przypadku  układu 
K — KC1.  Natomiast  w  układzie  Na — NaHal  AUe  maleje  ze  wzrostem  xUe6)  i  przechodzi 
przez  minimum  (dla  układu  Na — NaBr  minimum  /lMe  odpowiada  stężeniu  metalu 
9%  mol.  w  temp.  895°C).  Wielkość  obniżenia  AWe  zależy  w  znacznym  stopniu  od  tem¬ 
peratury.  Bredig  i  współpracownicy6 }  uważają,  że  zmniejszenie  AMe  jest  wynikiem  two¬ 
rzenia  się  polimerów 

«Na+-ffteć  ^  (Na)„ 

Dopiero  przy  wysokich  stężeniach  metalu  nakładają  się  częściowo  funkcje  własne  elek¬ 
tronów.  Powoduje  to  wzrost  AMe  (tworzą  się  stopniowo  metaliczne  pasma  przewod¬ 
nictwa). 


Patrz  np.  S.  A.  R  i  c  e,  Disc.  Faraday  Soc.  32,  181  (1961);  A.  S.  Dwór  kin,  H.  R.  Bron- 
stein,  M.  A.  Bredig,  Disc.  Faraday  Soc.  32,  188  (1961). 

2|  Aten,  Z.  physik.  Chem.  73,  578  (1910);  Topol,  L  a  n  d  i  s,  J.  Am.  Chem.  Soc.  82,  6291  (1960). 

3)  H.  R.  B  r  o  n  s  t  e  i  n,  M.  Bredig ,  J.  Am.  Chem.  Soc.  80,  2077  (1958);  J.  Phys.  Chem.  65, 
1220  (1961). 

4)  K.  S.  P  i  t  z  e  r,  J.  Am.  Chem.  Soc.  84,  2025  (1962). 

5)  S.  A.  R  i  c  e,  Disc.  Faraday  Soc.  32,  181  (1961). 

6>  H.  R.  B  r  o  n  s  t  e  i  n,  M.  A.  Bredig,  J.  Am.  Chem.  Soc.  80,  2077  (1958). 
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WYNIKI  I  MOŻLIWOŚCI  ZASTOSOWANIA 
POMIARÓW  PRZEWODNICTWA 


Pomiary  przewodnictwa  odegrały  decydującą  rolę  w  rozwoju  teorii  elektrolitów. 
Ponadto  stosuje  się  je  z  dobrymi  wynikami  do  rozwiązywania  wielu  innych  problemów 
chemicznych.  Pomiary  przewodnictwa  służą  również  do  oznaczeń  analitycznych. 
W  niniejszym  rozdziale  omówimy  na  kilku  charakterystycznych  przykładach  najważniej¬ 
sze  wyniki  i  zastosowania  pomiarów  przewodnictwa. 

1.  WARTOŚCI  GRANICZNE  RUCHLIWOŚCI  JONÓW  W  ROZTWORZE 

Najważniejszym  teoretycznym  zastosowaniem  pomiarów  przewodnictwa  jest  wyzna¬ 
czenie  wartości  Ac  za  pomocą  równania  (1,96)  oraz  ekstrapolacja  Ac  do  stężenia  c  —  0. 

W  wielu  przypadkach  wystarczy  korzystać  z  równania  granicznego  Onsagera  (VI, 59). 
Wykreślając  zależność  Ac  od  yc  otrzymuje  się  linię  prostą,  której  nachylenie  zbliżone 
jest  do  wartości  teoretycznej.  Często  jednak  bywa  inaczej.  Albo  nachylenie  krzywej 
wykazuje  znaczne  odstępstwa  od  wartości  teoretycznej,  albo  też  punkty  pomiarowe 
nie  układają  się  na  linii  prostej.  Nie  można  jednak  sądzić,  że  świadczy  to  o  braku  zgod¬ 
ności  z  teorią.  Fakt,  że  punkty  pomiarowe  nie  odpowiadają  równaniu  (VI,59)1),  nawet 
dla  rozcieńczonych  roztworów  KC1  w  wodzie,  wynika  z  samego  charakteru  tego  rów¬ 
nania.  Należy  więc  zawsze  przeprowadzać  ekstrapolację  wyników  do  stężenia  zerowego 
korzystając  z  równania,  które  jest  słuszne  dla  stężeń  różnych  od  zera.  Jeżeli  w  układzie 
współrzędnych  Ac-j/c  punkty  pomiarowe  układają  się  na  prostej,  której  nachylenie 
zbliżone  jest  do  teoretycznego,  to  wartość  A0  można  wyznaczyć  przez  ekstrapolację 
posługując  się  najprostszą  formą  równania  granicznego.  Błąd  wyznaczenia  A0  będzie 
przy  tym  mały. 

W  celu  dokładnego  i  niezawodnego  wyznaczenia  A0  przez  ekstrapolację  do  stężenia 
zerowego  konieczne  jest  więc  sformułowanie  teorii  ważnej  dla  roztworów  o  stężeniu 
różnym  od  zera.  Taka  teoria,  obowiązująca  we  wszystkich  przypadkach,  nie  została 
dotychczas  sformułowana2).  Zaproponowano  wiele  równań3)  do  obliczania  A0.  Część 

ł)  Patrz  np.  Th.  ShedloYsky,  J.  Am.  Chem.  Soc.  54,  1411  (1932). 

2)  Także  równanie  (VI, 73)  jest  spełniane  tylko  w  przypadku  elektrolitów  symetrycznych. 

3)  Patrz  np.  omówienie  wyników  w  monografii:  H.  S.  H  a  r  n  e  d,  B.  B.  Owen,  The  Physical 
Chemistry  of  Electrolytic  Solutions,  New  York  1950. 
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z  nich  ma  charakter  czysto  empiryczny,  a  niektóre  także  uzasadnienie  teoretyczne.  Dla 
bardzo  małych  stężeń  większość  tych  równań  przekształca  się  w  równanie  (VI, 59). 
Otrzymane  za  pomocą  wspomnianych  równań  wartości  A0  różnią  się  od  siebie,  przy 
czym  różnice  te  są  większe  niż  wynosi  błąd  pomiaru.  Wynika  to  stąd,  że  nie  można 
przeprowadzać  pomiarów  przy  stężeniach  dowolnie  niskich.  W  roztworach  bardzo 
rozcieńczonych  wyniki  pomiarów  są  z  wielu  względów  (np.  ze  względu  na  przewodni¬ 
ctwo  własne  rozpuszczalnika)  niepewne.  Wartości  A0  w  określonych  granicach  obar¬ 
czone  są  więc  znaczną  dowolnością.  Na  przykład  Owen  i  Zeldes1)  otrzymali  za  pomocą 
równania  empirycznego2*  dla  roztworu  KC1  w  wodzie  w  temp.  25  °C  wartość  A0  = 
=  149,88.  Natomiast  Kay 3  *,  stosując  równanie  (VI, 73),  uzyskał  dla  tych  samych 
warunków  doświadczalnych  wartość  A0  —  149,94.  Średnie  odchylenie  dla  pojedynczej 
wartości  A0  wynosiło  0,01.  Błąd  wyznaczenia  A0  jest  tym  mniejszy,  im  mniejsze  są 
stężenia  roztworów,  w  których  przeprowadza  się  pomiary  i  im  dokładniejsze  są  metody 
pomiarowe.  Zależy  on  również  od  tego,  czy  można  pominąć  wyższe  wyrazy  w  równaniu 
na  przewodnictwo  roztworu  (rozdz.  VI,  p.  4b).  Do  wyznaczenia  A0  słabych  elektrolitów 
konieczna  jest  znajomość  stałej  dysocjacji.  Znając  stałą  dysocjacji  Ka  można  obliczyć 
stopień  dysocjacji  a  za  pomocą  równań  (V,41)  i  (V,42).  Jeżeli  wartość  Ka  nie  jest 
znana,  to  musi  być  wyznaczona  na  podstawie  danych  doświadczalnych  jednocześnie 
z  A0 .  Metody  służące  do  wyznaczania  wartości  Ka  zostaną  omówione  dalej  (rozdz.  IX, 
p.  3).  Wartość  graniczną  A0  można  również  wyznaczyć  posługując  się  równaniem  (V,3). 
Według  tego  równania  A0  składa  się  addytywnie  z  ruchliwości  poszczególnych  jonów. 
Na  przykład  wartość  A0  dla  kwasu  octowego  otrzymujemy  z  równania 

-^0CH3COOH  —  -^0  HC1  ^0  N aCH3COO  ^ONaCl  (1) 

Zakłada  się  przy  tym  całkowitą  dysocjację  soli  oraz  HC1.  W  zasadzie  wartość  A0  może 
być  wyznaczona  dla  dowolnego  elektrolitu,  jeżeli  tylko  znane  są  ruchliwości  poszczegól¬ 
nych  jonów.  Wystarczy  w  tym  celu  wyznaczyć  ruchliwość  jednego  z  jonów  ze  znanych 
wielkości  A0  oraz  liczby  przenoszenia  n0,  ekstrapolowanej  do  stężenia  c  —  0.  Ruchli¬ 
wości  pozostałych  jonów  można  obliczyć  posługując  się  równaniem  (V,3).  Na  przykład, 
ruchliwość  jonu  Cl~  w  roztworze  KC1  w  temp.  25 °C  można  wyznaczyć  za  pomocą 
równania  Onsagera.  Równanie  to  można  napisać  w  postaci 


/  =  ^oi+30,16  |/c 

^  1  —  0,2290  j/<T 

łącząc  ze  sobą  stałe  tak  samo  jak  w  równaniu  (VI, 62).  Wartość  /cr  otrzymujemy  ze 
znanych  wielkości  Ac  i  nci-  wyznaczonych  eksperymentalnie.  Następnie  obliczamy 
/0C1-  z  równania  (2).  Niezbędne  są  tu  również  dokładne  pomiary  Ac  i  nG1-  w  roztworach 


B.  B.  Owen,  H.  J.  Z  e  1  d  e  s,  J.  Chem.  Phys.  18,  1083  (1950). 

2*  T.  S  h  e  d  1  o  w  s  k  y,  A.  S.  Brown,  D.  A.  M  c  I  n  n  e  s,  Trans.  Elektrochem.  Soc.  66, 165 
(1935). 

3*  R.  L.  K  a  y,  J.  Am.  Chem.  Soc.  82,  2099  (1960). 
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dostatecznie  rozcieńczonych1 Wartość  graniczna  /0ci-2)  w  roztworze  wodnym,  obli¬ 
czona  na  podstawie  przewodnictwa  równoważnikowego  i  liczb  przenoszenia  NaCl 
i  KC1  w  temp.  25°C,  wynosi: 


4)c  r  —  76,35  (3) 

Za  pomocą  locr  można  wyznaczyć  ruchliwość  jonów  w  bardzo  rozcieńczonych  roztwo¬ 
rach  ze  znanych  wartości  A0.  Wartości  n0  dla  wszystkich  soli  obliczamy  na  podstawie 
równania  (V,3) 


n+ o  = 


h+ 

h+~\~h- 


(4) 


Tablica  34 


Graniczne  przewodnictwo  równoważnikowe  jonów  w  roztworach  wodnych  w  temp. 

2S°C  [cm2  •  a-1] 


Kationy 

ło 

Aniony 

lo 

H+ 

349, 8i 

OH- 

198,6 

Li+ 

38, 6g 

F- 

55,4. 

Na+ 

50,10 

ci- 

76,35 

K+ 

73,50 

Br- 

78,14 

Rb+ 

77,8! 

J" 

76, 84 

Cs+ 

77, 2S 

Nr 

69 

Ag+ 

61, 90 

Nor 

71,46 

T1+ 

74,7 

CIOJ 

64,6 

NH  i 

73, 5S 

BrOr 

55, 74 

CH3NH  3+ 

58, 72 

cio4- 

67, 36 

(CH3)2NH+ 

51,87 

JOr 

54, 5S 

(CH3)3NH+ 

47, 25 

ReOj 

54, 97 

N(CH3)+ 

44, 92 

hcof 

44, 50 

N(C2Hs)| 

32, 66 

mrówczan 

54, 59 

N(C3H7)+ 

23, 42 

octan 

40, 90 

N(C4H9)+ 

19, 47 

cyjanooctan 

41,8! 

N(C5H„)+ 

17,4, 

propionian 

35,8 

1/2  Be2+ 

45 

maślan 

32,6 

1/2  Mg2+ 

53, 05 

benzoesan 

32, 38 

1/2  ,Ca2+ 

59,50 

pikrynian 

30,39 

1/2  Sr2+ 

59, 45 

1/2  SO^- 

80, 02 

1/2  Ba2+ 

63, 63 

1/2  C20|- 

74, 15 

1/2  Cu2+ 

56,6 

1/2  CO|- 

69,3 

1/2  Zn2+ 

52,8 

1/3  Fe(CN)6~ 

100,9 

1/2  Co2+ 

55 

1/2  P3093- 

83,6 

1/3  La3+ 

69,7 

1/4  Fe(CN)^- 

110,5 

1/3  Ce3+ 

69,8 

Ponieważ  pomiary  liczb  przenoszenia  są  mniej  dokładne  niż  pomiary  przewodnictwa  (w  najlepszym 
przypadku  dokładność  wynosi  kilka  %o),  zbędne  jest  w  większości  przypadków  stosowanie  równania  do¬ 
kładniejszego  niż  równanie  (2). 

2)  G.  C.  Benson,  A.  R.  Gordon,  jf.  Chem.  Phys.  13,473  (1945);  B.  B.  Owen,  H.  Z  e  1- 
d  e  s,  ibid.  18,  1083  (1950). 
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Wartości  liczbowe  podane  w  tabl.  34X)  oparte  są  na  ostatnio  przeprowadzonych  pomia¬ 
rach.  Odpowiadające  im  wartości  A0  obliczono  za  pomocą  równania  Onsagera  lub 
równań  pochodnych.  Pomiary  doświadczalne  służące  do  wyznaczenia  A0  przeprowadzo¬ 
no  w  roztworach  soli  Na  lub  K.  Do  obliczenia  A0.  użyto  najpewniejszych  wartości  prze¬ 
wodnictwa  właściwego  roztworów  KC1  w  temp.  25  °C.  Odpowiednie  dane  można  znaleźć 
w  tabl.  1. 

Wartości  /0  zawarte  są  na  ogół  między  20  a  100  cm2  •  O-1.  Odpowiada  to  prędkości 
poruszania  się  jonów  od  2  •  10~4  do  10“3  cm/s,  przy  spadku  potencjału  równym  1  V, 
zgodnie  z  równaniem  (1,95).  Wyjątki  stanowią  jony  H30+  i  OH“,  których  ruchliwości 
są  znacznie  większe  niż  ruchliwości  wszystkich  pozostałych  jonów.  Fakt  ten  nie  wynika 
z  ich  małego  promienia  jonowego.  Nawet  jon  H+  nie  wyróżnia  się  małymi  rozmiarami, 
ponieważ  w  roztworze  nie  występuje  on  w  rzeczywistości  jako  swobodny  proton.  Jon 
H+  tworzy  połączenia  koordynacyjne  z  cząsteczkami  rozpuszczalnika  dysponującymi 
wolną  parą  elektronową.  Przykładami  takich  połączeń  są  H30+,  CH3OHJ,  i  H3S04  . 
W  związkach  tych  tlen  połączony  jest  koordynacyjnie  z  trzema  innymi  atomami.  Pro¬ 
mień  jonowy  jonu  hydroksoniowego  H30+  zbliżony  jest  wielkością  do  promienia  jono¬ 
wego  Na+,  natomiast  jon  OH~  wielkością  przypomina  jon  F“.  Wynika  to  z  prawa  prze¬ 
sunięć  Grimma.  Obecność  jonów  hydroksoniowych  stwierdzono  również  w  sieci  jono¬ 
wej  hydratu  HC104  •  H202).  W  niektórych  innych  rozpuszczalnikach,  np.  w  kwasie 
fluorowodorowym,  jon  H30+  wykazuje  normalną  ruchliwość. 

Anomalnie  dużą  ruchliwość  wykazują  również  jony  H3SO|  i  HS04  w  H2S04  oraz, 
w  mniejszym  stopniu,  jony  CH3OHJ  i  C2H5OH^,  odpowiednio  w  metanolu  i  etanolu. 
Jony  te  powstają  w  wyniku  dysocjacji  własnej  rozpuszczalnika  lub,  jak  w  przypadku 
alkoholi,  przez  przyłączenie  protonu  wskutek  dodania  małej  ilości  HC1.  Nieoczekiwanie 
duża  ruchliwość  wskazuje  na  specyficzny  mechanizm  wędrówki  jonu. 

Dokonano  wielu  prób  wytłumaczenia  tego  mechanizmu.  Grotthus  zakładał,  że  jony  hydroksoniowe, 
wędrujące  w  kierunku  katody,  przekazują  proton  sąsiedniej  cząsteczce  H20.  Podobne  założenie  może 
dotyczyć  wędrówki  jonów  wodorotlenowych.  Założenie  to  nie  wystarcza  jednak  do  wyjaśnienia  dużej 
ruchliwości  tych  jonów.  Należałoby  bowiem  oczekiwać,  że  wszystkie  jony  powstające  w  wyniku  dysocjacji 
rozpuszczalnika  będą  poruszać  się  zgodnie  z  tym  mechanizmem.  Na  przykład  w  ciekłym  amoniaku  po¬ 
wstają  w  wyniku  reakcji 

NH3  +  NH3  NH+  +  NHJ  (5) 

jony  NHJ  i  NHj,  nie  wykazują  one  jednak  w  tym  rozpuszczalniku  (tj.  w  ciekłym  amoniaku)  anomalnie 
dużej  ruchliwości.  Hiickel3)  próbował  tłumaczyć  tę  sprzeczność  orientacją  w  polu  elektrycznym  jonów 
H30+,  obdarzonych  momentem  dipolowym.  Orientacja  ta  byłaby  przyczyną  anomalnie  dużej  ruchliwości 
jonów,  ponieważ  ułatwiałaby  znacznie  wymianę  protonów  w  kierunku  pola  elektrycznego.  Natomiast 
tetraedryczny  jon  NHJ  nie  ma  momentu  dipolowego.  Wspomniany  mechanizm  nie  mógłby  więc  odgrywać 
roli  w  przypadku  jonów  NHJ  w  ciekłym  NH3 .  Mechanizm  ten  tłumaczy  również  małą  ruchliwość  cząste¬ 
czek  wody  podczas  wędrówki  jonów  H3Oł  i  OH-.  Przekazywanie  protonów  zachodzi  bowiem  bez  tran¬ 
sportu  cząsteczek  rozpuszczalnika. 

Według  monografii:  R.  A.  Robinson,  R.  H.  S  t  o  k  e  s,  Electrolyte  Solutions,  wyd.  2 
London  1959. 

2)  M.  Volmer,  Ann.  Chemie  440,  200  (1924);  patrz  również  E.  Wicke,  M.  E  i  g  e  n,  Th. 
Ackermann,  Z.  physik.  Chem.,  N.  F.  1,  240  (1954). 

3)  E.  H  ii  c  k  e  1,  Z.  Elektrochem.  34,  546  (1928). 
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Mimo  wszystko  wiele  zjawisk  pozostało  bez  wyjaśnienia.  Na  przykład  w  przypadku  pomiarów  prze¬ 
wodnictwa  za  pomocą  prądu  zmiennego  o  wysokiej  częstotliwości  anomalne  ruchliwości  jonów  H30+ 
i  OH-  powinny  zmniejszyć  się  do  wartości  normalnych,  odpowiadających  w  przybliżeniu  jonom  Na"*~ 
lub  F~.  Nie  jest  tu  bowiem  możliwa  orientacja  jonów  w  polu  elektrycznym  wskutek  ich  bezwładności. 
Nigdy  jednak  nie  obserwujemy  zmniejszenia  ruchliwości  jonów  H30+  i  OH-  w  tych  przypadkach. 

Według  innych  przypuszczeń1)  duża  ruchliwość  jonów  H30+  i  OH"  w  wodzie  wynika 
ze  struktury  bliskiego  uporządkowania  wody. 

Struktura  ta  sprzyja  wymianie  protonów  na  dużych  odległościach.  Początkowa 
wszystkie  kierunki  wymiany  protonów  są  równouprawnione.  Po  przyłożeniu  do  roztworu 
pola  elektrycznego  uprzy wilej owana  jest  wymiana  protonów  skierowana  zgodnie  z  polem 
elektrycznym.  Zbędne  jest  tu  zakładanie  orientacji  dipola  H30+  w  polu  elektrycznym. 
Hipoteza  ta  nie  tłumaczy  jednak  wpływu  ciśnienia  na  ruchliwość  jonów.  Wzrost  ciśnie¬ 
nia  powoduje  depolimeryzację  cząsteczek  wody.  Ruchliwość  powinna  więc  maleć. 
W  rzeczywistości  obserwuje  się  jednak  wzrost  ruchliwości  jonów.  Ostatnio  próbuje 
się  tłumaczyć2)  anomalną  ruchliwość  jonów  H30+  i  OH"  w  oparciu  o  teorię  asocjacji 
Euckena  (rozdz.  III,  p.  6).  Obliczenia  wykonane  na  podstawie  tej  teorii  wykazują,, 
że  wymiana  protonów  zachodzi  poprzez  mostki  wodorowe  łączące  cząsteczki  wody 
w  asocjaty.  W  wymianie  tej  nie  biorą  jednak  udziału  asocjaty  złożone  z  ośmiu  cząsteczek 
wody,  występujące  w  strukturze  lodu.  Fakt  ten  tłumaczy  obserwowany  wpływ  ciśnienia 
na  ruchliwość.  Ze  wzrostem  ciśnienia  rozpadają  się  bowiem  przede  wszystkim  wspom¬ 
niane  już  asocjaty  złożone  z  ośmiu  cząsteczek  H20,  które  zajmują  duży  obszar.  Trud¬ 
ności  w  interpretacji  widm  absorpcyjnych  w  podczerwieni  wodnych  roztworów  kwasów3> 
współczesne  teorie  tłumaczą  występowaniem  kompleksów  (rozdz.  IV,  p.  4). 

Mechanizm  przewodzenia  jonów  H+  polega  w  tym  przypadku  na  przeskakiwaniu  pro¬ 
tonu  z  jonu  H30+  do  cząsteczki  H20,  znajdującej  się  we  wtórnej  powłoce  hydratacyjnej 
jonu  H30+.  Etap  ten  określa  szybkość  procesu  przewodzenia  przez  jony  H+  w  lodzie, 
tłumacząc  ich  bardzo  dużą  ruchliwość4).  Po  właściwym  przejściu  protonu  następuje 
reorientacja  cząsteczek  H20  wokół  nowego  jonu  H30+.  W  wodzie  jest  to  najwolniejszy 
etap  procesu,  określający  jego  szybkość.  A  więc  swobodny  proton  oscyluje  wielokrotnie 
między  jonem  H30+  a  wtórną  powłoką  hydratacyjną,  zanim  środek  kompleksu  nie 
przesunie  się  o  długość  wiązania  wodorowego.  Podobny  jest  mechanizm  przewodnictwa 
jonów  OH”.  W  roztworach  tych  jonów  powstaje  prawdopodobnie  kompleks  H704  5K 

Najnowsze  pomiary  wskazują,  że  wymiana  protonów  zachodzi  również  w  bezwodnym 
H2S046).  Powstające  w  wyniku  autoprotolizy  jony  H3S04  i  HS04  wykazują  ruchli- 


J.  D.  B  e  r  n  a  1,  R.  H.  F  o  w  1  e  r,  jf.  Chem.  Phys.  1,  515  (1933);  M.  L.  H  u  g  g  i  n  s,  J.  Phys . 
Chem.  40,  723  (1936);  O.  Wulff,  H.  Hartmann,  Z.  Elektrochem.  47,858  (1941). 

2>A.  Gier  er,  K.  W  i  r  t  z,  Ann.  Phys.  [6]  6,  257  (1949);  R.  S  uh  r  mann,  I.  Wieder- 
s  i  c  h,  Z.  anorg.  Chem.  272,  167  (1953);  Z.  Elektrochem.  57,  93  (1953). 

3)  E.  W  i  c  k  e,  M.  Eig.en,  Th.  Ackermann,  Z.  physik.  Chem.  N.  F.  1,  340  (1954);  M. 
E  i  g  e  n,  Angew.  Chem.  15,  489  (1963);  podobne  poglądy  są  wyrażone  także  w  pracach:  G.  S  u  t  r  a, 
E.  Darmois,  C.r.  hebd.  Seances  Acad.  Sci,  222,  286  (1946);  Z.  Elektrochem.  59,  659  (1955). 

4)  A.  S  p  e  r  n  o  1,  Z.  Elektrochem.  59,  31  (1955);  N.  R  i  e  h  1,  Naturwiss.  43,  145  (1956). 

5)  Th.  Ackerman,  Disc.  Faraday  Soc.  24,  180  (1957). 

6)  Por.  R.  J.  Gillespie,  S.  W  a  s  i  f ,  J.  Chem.  Soc.  1953,  209  i  podaną  tam  literaturę. 
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wość  50 — 100-krotnie  większą  niż  pozostałe  jony.  Anomalnie  dużą  ruchliwość  jonów, 
powstających  w  wyniku  autoprotolizy  rozpuszczalnika,  obserwowano  dotychczas  tylko 
dla  wody  i  kwasu  siarkowego.  Wiąże  się  to  prawdopodobnie  z  faktem,  że  jedynie  w  tych 
dwóch  rozpuszczalnikach  tworzą  się  trójwymiarowe  asocjaty  (w  odróżnieniu  od  alkoholi 
i  kwasów  karboksylowych).  Możliwa  jest  więc  ciągła  wymiana  protonów  w  kierunku 
zgodnym  z  kierunkiem  pola  bez  konieczności  orientacji  cząsteczek. 

Istnieje  dużo  danych  dotyczących  przewodnictwa  w  temperaturach  różnych  od 
25  °C  (przede  wszystkim  w  temperaturach  0,  18  i  100°C).  Pochodzą  one  z  wykonanych 
dawniej  prac.  Brak  jest  jednak  danych  dotyczących  liczb  przenoszenia  w  tempera¬ 
turach  różnych  od  25  °C.  Nie  wiemy  więc  zbyt  wiele  o  zależności  ruchliwości  jonów  od 
temperatury.  Wartości  /0  jonu  Cl-  wyznaczono  z  pomiarów  przewodnictwa  i  liczb  prze¬ 
noszenia^  roztworów  NaCl,  KC1  i  CaCl2  w  temp.  15,  25,  35  i  45°C.  Można  je  ekstra- 
polować  (z  pewnym  błędem)  za  pomocą  równania  empirycznego  OwenaZ)  do  temp. 
0  i  100°C  (w0cr  —  0,502  w  0°C  i  n0 cr  =  0,520  w  100°C).  Wartość  l0  dla  jonu  Cl~ 
wykorzystuje  się  do  wyznaczenia  ruchliwości  granicznych  innych  jonów  w  zależności 
od  temperatury.  Do  tych  obliczeń  stosuje  się  wartości  A0  różnych  soli  wzięte  z  innych 
pomiarów.  W  zakresie  temperatur  od  0  do  100°C  l0  rośnie  5 — 6-krotnie.  W  tym  samym 
stosunku  maleje  opór  wewnętrzny  wody,  tak  że  iloczyn  l0ir] 0  [równanie  (IV,  17)]  pozo¬ 
staje  praktycznie  stały.  Podporządkowanie  roztworów  wodnych  w  różnych  tempera¬ 
turach  regule  Waldena  (IV,  19)  ogranicza  się  jednak  tylko  do  przypadku  dużych  jonów. 
Jest  przy  tym  rzeczą  nieistotną,  czy  są  to  wieloatomowe  jony  organiczne  pozbawione 
powłoki  hydratacyjnej  (jony  octanowe,  czteroalkiloamoniowe,  pikrynianowe  itd.)  czy 
też  jony  z  pierwotną  powłoką  hydratacyjną  (Li+,  Mg2+,  La3+).  Potwierdza  to  wniosek 
(rozdz.  IV,  p.  3),  że  prawo  Stokesa  obowiązuje  w  przypadku  dużych  jonów.  Słabo 
zhydratowane  jony  (K+,  Rb+,  Cl",  Br-,  J-  itd.)  nie  podporządkowują  się  regule  Wal¬ 
dena;  iloczyn  l0irj0  zmienia  się  w  zakresie  od  0  do  100°C  o  ok.  30%.  Oznacza  to,  że  do 
tych  jonów  prawo  Stokesa  nie  stosuje  się. 

LITERATURA 

H.  S.  Harned,  B.  B.  Owen,  The  Physical  Chemistry  of  Electrolytic  Solutions,  New  York 
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2.  PRZEWODNICTWO  W  ROZPUSZCZALNIKACH  NIEWODNYCH 
I  ICH  MIESZANINACH 

Wartość  %  rośnie  wraz  ze  wzrostem  stałej  dielektrycznej  rozpuszczalnika  [równanie 
(VI, 25)].  Przy  stałym  stężeniu  rośnie  również  wpływ  parametru  a  na  wielkość  prze¬ 
wodnictwa.  A  zatem  zwiększa  się  wpływ  na  przewodnictwo  wyższych  członów  w  rów¬ 
naniu.  Dochodzi  do  tego  wzrost  prawdopodobieństwa  asocjacji  jonowej  ze  zmniejsza- 

9  A.  R.  Gordon  i  in.,  J.  Chem.  Phys.  7,  418  (1940);  10,  124  (1942);  13,  466,  473  (1945). 

-2)  B.  B.  Owen,  J.  chim.  phys.  49,  C  72  (1952). 
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niem  się  stałej  dielektrycznej.  Poza  tym  należy  pamiętać,  iż  model  atmosfery  jonowej 
przestaje  prawdopodobnie  obowiązywać  już  przy  stosunkowo  małych  stężeniach.  Wynika 
z  tego,  iż  wyznaczenie  godnych  zaufania  wartości  A0  jest  tym  trudniejsze,  im  mniejsza 
jest  stała  dielektryczna  rozpuszczalnika. 

Wyznaczenie  możliwie  dokładnych  wartości  granicznych  przewodnictw  jonowych  lQi 
nastręcza  jeszcze  większe  trudności.  Spowodowane  jest  to  zupełnym  brakiem  danych 
dotyczących  liczb  przenoszenia  w  rozpuszczalnikach  niewodnych.  Jedynie  graniczne 
liczby  przenoszenia  Na+,  K  r,  Li+,  Cl-  i  jonu  pikrynianowego  wyznaczono  na  pod¬ 
stawie  dokonanych  niedawno  pomiarów  w  metanolu1 }  i  etanolu2 },  ekstrapolując  wielkości 
pomiarowe  do  stężenia  równego  zeru.  Znając  więc  wartości  A0  można  wyznaczyć  granicz¬ 
ne  ruchliwości  jonowe  we  wspomnianych  rozpuszczalnikach.  Wartości  l0  rosną  wraz 
ze  wzrostem  promienia  krystalograficznego  jonu,  podobnie  jak  dla  roztworów  wodnych. 
Z  wyjątkiem  Li+  są  one  nieco  mniejsze  niż  w  roztworach  wodnych.  Wartości  A0  w  róż¬ 
nych  rozpuszczalnikach  podano  w  tabl.  35. 

Tablica  35 

Graniczne  przewodnictwo  równoważnikowe  niektórych  jonów 
w  wodzie,  metanolu  i  etanolu  w  temp.  25 °C 


Rozpuszczalnik 

Li+ 

Na+ 

K+ 

H+ 

ci- 

Br~ 

1 

J- 

Pikrynian 

Woda 

38,7 

50,1 

73,5 

349,8 

76,35 

78,1 

76,8 

30,4 

Metanol 

39,8 

45,2 

52,4 

‘52,8 

56,6 

62,8 

Etanol 

16,0 

61,3 

23,0 

25,5 

Do  przybliżonych  obliczeń  wartości  granicznych  /0e-  w  roztworach  niewodnych 
stosuje  się  regułę  Waldena  (IV, 19).  Jak  wykazały  pomiary  Waldena,  pikrynian  cztero- 
etyloamoniowy  podporządkowuje  się  tej  regule  nie  tylko  w  jednym  rozpuszczalniku, 
lecz  także  w  różnych  rozpuszczalnikach,  łącznie  z  wodą,  w  różnych  temperaturach. 
Inne  sole  czteroetyloamoniowe  (np.  jodek)  nie  stosują  się  do  reguły  Waldena.  Wynika 
stąd,  że  sam  jon  pikrynianowy  spełnia  regułę  Waldena.  Można  więc,  znając  iloczyn 
lopt-ojo  —  0,273  w  wodzie  oraz  lepkość  innych  rozpuszczalników  obliczyć  wartości 
lom-  w  tych  rozpuszczalnikach.  Korzystając  ze  znanych  wartości  A0,  można  również 
obliczyć  graniczne  ruchliwości  innych  jonów.  Obliczenia  te  ogranicza  się  celowo  do 
rozpuszczalników,  w  których  reguła  Waldena  obowiązuje  dla  różnych  temperatur. 
Jest  to  kryterium  niepełnej  solwatacji  „chemicznej”  (rozdz.  IV,  p.  3).  Jak  dalece  po¬ 
stępowanie  takie  jest  usprawiedliwione,  można  sądzić  na  podstawie  tabl.  36.  Podano 
tam  iloczyny  lOFrVo  w  roztworach  wodno -etanolowych,  wyznaczone  na  podstawie 
pomiarów  przewodnictwa  i  liczb  przenoszenia2).  Biorąc  pod  uwagę,  że  dla  jonu  Li+ 
iloczyn  /0i^0  w  tych  samych  rozpuszczalnikach  zmienia  się  o  ponad  100%,  należy 
stwierdzić,  iż  reguła  Waldena  może  służyć  co  najmniej  do  oceny  ruchliwości  granicz¬ 
nych. 

J.  A.  D  a  v  i  e  s,  R.  L.  K  a  y,  A.  R.  Gordon,  J.  Chem.  Phys.  19,  749  (1951). 

2)  G.  K  o  r  t  ii  m,  A.  W  e  1 1  e  r,  Z.  Naturforsch.  5a,  590  (1950). 
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Tablica  36 

Graniczne  przewodnictwo  równoważnikowe  pikrynianu  litu  w  mieszaninach  etanol-woda  w  temp.  25°C 


%  mol.  etanolu 

Vo-  102 

Aq 

n0- 

lo- 

lo-V  0 

A)+  Vo 

0 

0,8949 

■ 

69,08 

0,445 

30,5  j 

0,273 

0,345 

5 

1,423 

48,40 

0,450 

21,7 

0,309 

0,380 

10 

1,905 

36,35 

0,454 

16,5 

0,313 

0,379 

15 

2,214 

30,80 

0,458 

14,1 

0,313 

0,370 

20 

2,350 

28,55 

0,470 

13,4 

0,315 

0,357 

30 

2,380 

27,57 

0,493 

13,6 

0,321 

0,333 

40 

2,193 

28,28 

0,511 

14,4 

0,316 

0,305 

60 

1,770 

32,33 

0,545 

17,6 

0,312 

0,260 

80 

.1,387 

37,63 

0,578 

21,8 

0,302 

0,219 

100 

1,096 

41,50 

0,610 

25,5 

0,279 

0,175 

Wielkość  A0  zależy  przede  wszystkim  od  oporu  wewnętrznego  rozpuszczalnika  i  sol- 
watacji  jonów.  Ponieważ  woda  ma  duży  opór  wewnętrzny,  ruchliwość  jonów  w  innych 
rozpuszczalnikach  powinna  być  znacznie  większa  niż  w  wodzie1  \  Na  ogół  jednak 
obserwuje  się  w  roztworach  niewodnych  znacznie  mniejsze  przewodnictwo  właściwe 
niż  w  wodzie  w  tych  samych  warunkach.  Wyrażając  przewodnictwo  równoważnikowe  Ac 
[równanie  (V,10)]  przez  iloczyn  afxA0  otrzymamy  z  równania  (1,97)  następujący 
ogólny  wzór  na  przewodnictwo  właściwe  roztworu : 


x  = 


ne 

Tóoo 


c<xfxA0 


(6) 


Z  powodu  asocjacji  jonowej  i  silniejszych  oddziaływań  międzyjonowych  stopień  dyso- 
cjacji  a  i  współczynnik  przewodnictwa  fx  są  mniejsze  dla  roztworów  w  rozpuszczalni¬ 
kach  niewodnych  niż  dla  roztworów  wodnych.  Dlatego  też  zmniejszenie  przewodnictwa 
właściwego  jest  tym  większe,  im  mniejsza  jest  stała  dielektryczna  rozpuszczalnika. 

Zdolność  jonizująca  rozpuszczalnika  nie  zależy  jednak  w  sposób  jednoznaczny  od  wielkości  stałej 
dielektrycznej.  Najważniejszym  czynnikiem  określającym  stopień  dysocjacji  elektrolitu  jest  powinowactwo 
solwatacyjne  rozpuszczalnika,  tj.  oddziaływanie  między  jonami  a  cząsteczkami  rozpuszczalnika  (por. 
rozdz.  IV,  p.  4).  Sole  dysocjują  w  znacznym  stopniu  na  jony  tylko  wtedy,  kiedy  powstają  względnie  trwałe 
solwaty.  Jeżeli  oddziaływania  z  cząsteczkami  rozpuszczalnika  są  słabe,  to  w  roztworze  występują  głównie 
dipole  jonowe  lub  wielkocząsteczkowe  micele  jonowe.  Istnieje  więc  pewien  paralelizm  między  zdolnością 
soli  do  dysocjacji  a  trwałością  stałych  solwatów.  Rozpuszczalniki  mianowicie,  wykazujące  skłonność  do 
tworzenia  kompleksów  solwatacyjnych  z  solami,  mają  również  dużą  zdolność  jonizującą.  Twierdzenie  to 
można  odwrócić:  rozpuszczalniki  o  znacznej  zdolności  jonizującej  tworzą  trwałe  solwaty.  Specyficzne 
oddziaływania  między  jonami  a  rozpuszczalnikiem  przejawiają  się  dużymi  różnicami  w  przewodnictwie 
poszczególnych  soli  w  tym  samym  rozpuszczalniku.  Istnieje  grupa  rozpuszczalników  (należą  do  niej, 
oprócz  wody,  alkohole,  ciekły  NH3,  HF  i  HCN),  w  których  przewodnictwo  różnych  soli  jest  tego  samego 
rzędu  wielkości.  Określa  się  je  jako  rozpuszczalniki  niwelujące.  W  pozostałych  rozpuszczalnikach  wartości 
przewodnictwa  różnych  soli  znacznie  się  różnią.  Nazywa  się  je  więc  rozpuszczalnikami  różnicującymi. 

W  związku  z  tym  interesujące  jest  zachowanie  się  HCN  jako  rozpuszczalnika  o  dużej  stałej  dielektrycz¬ 
nej.  Stała  dielektryczna  HCN  wynosi  161  w  0°C  i  120  w  18°C.  Można  by  więc  oczekiwać,  że  wspomniane 


O  Na  przykład  ruchliwość  jonu  N(C2H5)|  jest  w  acetonie  czterokrotnie  większa  niż  w  wodzie. 


2.  Przewodnictwo  w  rozpuszczalnikach  niewodnych  i  ich  mieszaninach 


299 


w  p.  1  rozdz.  IX  trudności  teoretycznego  ujęcia  zjawiska  przewodnictwa  nie  będą  w  przypadku  tego  roz¬ 
puszczalnika  miały  istotnego  znaczenia.  Jednak  nawet  dla  HCN  dane  doświadczalne  nie  układają  się 
zgodnie  z  równaniem  granicznym  (VI, 59).  Co  prawda  przewodnictwo  wielu  soli  1,1 -wartościowych  jest 
funkcją  liniową  | fc\  nachylenie  krzywej  nie  zgadza  się  z  wartościami1*2)  obliczonymi  na  podstawie  równania: 

Ac  =  /t0— (0,1271  +  233)  j/T  (7) 

Uzyskano  natomiast  zadowalającą  zgodność  między  danymi  doświadczalnymi  a  teoretycznymi,  obli¬ 
czonymi  z  równań  (VI, 72)  lub  (VI, 73)  (dla  stężeń  różnych  od  zera),  w  przypadku  roztworu  KJ3).  Dla 
roztworów  KC1,  A0  maleje  liniowo  z  ]/c  również  w  roztworach  bardzo  rozcieńczonych4).  W  przypadku 
soli  złożonych  z  dużych  jonów  (np.  pikrynianu  sodowego,  RbCl,  CsCl)  należałoby,  aby  uzyskać  zgodność 
z  równaniem  (VI, 72),  przyjąć  zbyt  dużą  wartość  parametru  a,  pozbawioną  sensu  fizycznego.  Brak  jest 
danych  dotyczących  zgodności  wyników  doświadczalnych  z  równaniem  (VI, 73).  Podobne  właściwości 
jak  HCN  wykazują  również  N-metyloformamid  i  N-metyloacetamid5),  rozpuszczalniki  o  jeszcze  większej 
stałej  dielektrycznej  (porównaj  tabl.  IV  dodatku). 

Zależność  A0  od  rodzaju  rozpuszczalnika  wskazuje  na  duże  znaczenie  oddziaływań 
między  jonami  a  rozpuszczalnikiem.  Do  badania  tych  oddziaływań  zastosowano  ostatnio6> 
pomiary  przewodnictwa  w  rozpuszczalnikach  mieszanych.  Uzyskane  wyniki  okazały 
się  bardzo  ciekawe.  Opierając  się  na  pomiarach  przewodnictwa  w  czystych  rozpuszczal¬ 
nikach  można  było  oczekiwać,  że  jony  jedno  wartościowe  podporządkowują  się  założe¬ 
niom  teoretycznym  w  rozpuszczalnikach  mieszanych,  których  stała  dielektryczna  mało 
zmienia  się  ze  składem  mieszaniny  i  nie  przekracza  wartości  30.  Jak  wiadomo,  jony  te 
ulegają  solwatacji  w  małym  stopniu.  Z  podobnym  układem  mamy  do  czynienia  w  przy¬ 
padku  roztworu  jodku  czterometyloamoniowego  w  mieszaninie  acetonitrylu  z  nitro¬ 
benzenem.  Na  rys.  62  przedstawiono  wyniki  pomiarów  jako  funkcję  składu  mieszaniny 
rozpuszczalników.  Z  rysunku  tego  wynika,  że  stała  dielektryczna  zmienia  się  mało, 
natomiast  lepkość  i  gęstość  zmieniają  się  znacznie  ze  wzrostem  zawartości  nitrobenzenu. 
Reguła  Waldena  jest  spełniana  z  bardzo  dobrym  przybliżeniem.  Funkcja  Ac  =  /(j/c) 
ma  przebieg  liniowy  w  obszarze  małych  stężeń.  Można  więc  wyznaczyć  nachylenie 
graniczne  A  na  podstawie  równania  (VI, 60).  Wartości  A  są  zawsze  większe  od  obliczo¬ 
nych  teoretycznie,  co  jest  uwidocznione  na  rysunku  62.  Traktując  te  odchylenia  jako 
wynik  asocjacji  jonowej  Bjerruma  można  obliczyć  stałe  dysocjacji  metodą  Fuossa 
i  Krausa,  która  zostanie  omówiona  dalej  (rozdz.  IX,  p.  3).  Wartości  K  podano  również 
na  rys.  62.  Stała  dysocjacji  maleje  w  przybliżeniu  liniowo  ze  wzrostem  ułamka  molo¬ 
wego,  chociaż  stała  dielektryczna  pozostaje  prawie  stała.  Można  to  wytłumaczyć  zakła¬ 
dając,  że  oddziaływanie  dyspersyjne  jonu  N(C2H5)J  jest  większe  w  stosunku  do  aceto¬ 
nitrylu  niż  w  stosunku  do  nitrobenzenu  [budowa  jonu  N(C2H5)4  jest  zbliżona  do  bu¬ 
dowy  węglowodorów  alifatycznych].  Solwatacja  stabilizuje  więc  jon  N(C2H5)4  w  mie¬ 
szaninie  zawierającej  nadmiar  acetonitrylu.  Natomiast  w  roztworach  zawierających 

9  J.  E.  C  o  a  t  e  s,  F.  G.  Ta  y  1  o  r,  J.  Chem.  Soc.  1936,  1245. 

2)  J.  Lange,  J.  Berga,  N.  Konopik,  Mh.  Chemie  80,  708  (1949). 

3)  R.  A.  Robinson,  R.  H.  S  t  o  k  e  s,  Electrolyte  Solutions,  London  1955,  str.  166. 

4)  G.  K  o  r  t  ii  m,  H.  R  e  b  e  r,  Z.  Elektrochem.  66,  345  (1962). 

5)  C.  M.  F  r  e  n  c  h,  K.  H.  G  1  o  v  e  r,  Trans.  Faraday  Soc.  51,  1418,  1427  (1955). 

6)  Por.  G.  K o  r  t u m,  S.  D.  Gokhale,  H.  W  ił  s  ki,  Z.  physik.  Chem.  N.  F.  4,  286  (1955) 
i  podaną  tam  literaturę. 
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więcej  nitrobenzenu  występuje  silna  asocjacja  z  utworzeniem  dipoli  jonowych.  Na  ko¬ 
rzyść  tej  hipotezy  przemawia  również  fakt,  że  iloczyn  Aqt) 0  rośnie  wolno  wraz  ze  wzro¬ 
stem  ułamka  molowego.  Natomiast  efektywny  promień  jonu  N(C2H5)|  zmniejsza  się. 


Rys.  62.  Jodek  czteroetyloamoniowy  w  mieszaninach  acetonitrylu  z  nitrobenzenem 
®  —  stała  dielektryczna,  rj  —  lepkość,  D  —  gęstość,  Aof]  —  iloczyn  Waldena,  K  —  stała  dysocjacji,  A  —  nachylenie  graniczne 

prostych  Ac  —  l/c  jako  funkcja  ułamka  molowego 

Tak  więc  wyniki  pomiarów  przewodnictwa  w  omówionym  przykładzie  można 
wytłumaczyć  w  oparciu  o  teorię  Onsagera,  przy  uwzględnieniu  niewielkiej  asocjacji 
jonowej.  W  niektórych  jednak  przypadkach  występują  nieoczekiwane  anomalie,  które 
nie  dadzą  się  wytłumaczyć  bez  pomocy  dodatkowych  hipotez.  W  przypadku  np.  roz¬ 
tworów  pikrynianu  litu  w  mieszaninie  wody  z  etanolem1*  (79  >  s  >  24),  bromku 

b  G.  Kor  tum,  A.  W  e  1 1  e  r,  Z.  Naturf.  5a,  451,  590  (1950). 
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czterobutyloamoniowego  w  mieszaninie  metanolu  z  nitrobenzenem1  (32}  <  e  <  35) 
i  metanolu  z  metyloetyloketonem2)  (32  >  e  >  18)  obserwuje  się,  że  w  czystych  roz¬ 
puszczalnikach  nachylenie  prostych  Ac-\i c  jest  większe  niż  teoretyczne  nachylenie 
graniczne.  Natomiast  w  zakresie,  w  którym  stężenie  obu  składników  jest  porównywalne, 
nachylenie  prostych  pokrywa  się  z  nachyleniem  teoretycznym  lub  nawet  jest  od  niego 
znacznie  mniejsze.  Gdyby  był  to  dowód  asocjacji  jonowej,  to  na  wykresie  zależności 
stałej  dysocjacji  soli  od  ułamka  molowego  jednego  z  rozpuszczalników  powinno  pojawić 
się  maksimum  w  zakresie,  w  którym  stężenia  obu  rozpuszczalników  są  porównywalne. 
Przejawiają  się  tu  widocznie  specyficzne  oddziaływania  między  jonami  a  częsteczkami 
rozpuszczalnika.  Oddziaływań  tych  nie  można  traktować  jako  sił  elektrostatycznych. 
Świadczą  one  o  wybiórczej  solwatacji  jonów  albo  o  niedoskonałości  teorii. 

Szczególnie  dużą  zależność  od  rodzaju  rozpuszczalnika  wykazuje  przewodnictwo  elektrolitów  potencjal¬ 
nych.  Jak  wiadomo,  w  przypadku  elektrolitów  potencjalnych  jony  tworzą  się  dopiero  w  wyniku  reakcji 
chemicznej  z  cząsteczkami  rozpuszczalnika  (rozdz.  IV,  p.  1).  Jeśli  są  to  kwasy  lub  zasady,  to  reakcja  po¬ 
legać  będzie  na  wymianie  protonu  zgodnie  z  równaniem  (S).  Reakcjami  takimi  zajmiemy  się  w  rozdz.  XII. 
Tu  omówimy  jedynie  niektóre  nowe  pomiary3)  przewodnictwa  alkoholi  i  słabych  kwasów  (fenoli)  w  roz¬ 
puszczalnikach  o  niskiej  stałej  dielektrycznej  (CC14 ,  cykloheksan,  benzen).  Również  w  tych  przypadkach 
zdolność  roztworu  do  przewodzenia  prądu  jest  skutkiem  utworzenia  jonów  w  wyniku  wymiany  protonów. 
W  wymianie  tej  biorą  jednak  udział  tylko  cząsteczki  substancji  rozpuszczonej,  ponieważ  cząsteczki  roz¬ 
puszczalnika  nie  przyłączają  protonów.  Mechanizm  przewodnictwa  jest  więc  taki  sam  jak  w  przypadku 
czystych  alkoholi  lub  kwasów  (woda,  lodowaty  kwas  octowy).  Występuje  on  jednak  w  roztworach  bardzo 
rozcieńczonych.  Dlatego  też  przewodnictwo  w  tych  roztworach  związane  jest  z  obecnością  kompleksów 
asocjacyjnych  w  postaci  łańcuchów,  o  których  wspomniano  już  w  p.  6  rozdz.  3.  W  roztworach  tych  istnieje 
równowaga  między  formą  oksoniową  kompleksów  asocjacyjnych,  w  której  cząsteczki  związane  są  mostkami 
wodorowymi,  a  wolnymi  jonami  wodorotlenowymi,  powstającymi  w  wyniku  wymiany  protonów 
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Odszczepienie  protonu  może  zachodzić  również  w  innych  miejscach  kompleksu.  Reakcja  przebiega  prawdo¬ 
podobnie  przez  silnie  polarne  stadium  pośrednie.  Następstwem  asocjacji  w  formie  łańcuchowej  jest  spadek 
(wykładniczy)  przewodnictwa  równoważnikowego  ze  wzrostem  rozcieńczenia  roztworu.  Jak  wiadomo, 
zazwyczaj  przewodnictwo  równoważnikowe  rośnie  przy  zwiększaniu  się  rozcieńczenia.  Przyczyną  spadku 
przewodnictwa  jest  rozpad  kompleksów  asocjacyjnych  w  miarę  rozcieńczania  roztworu. 

Oprócz  protolitycznych  znane  są  również  inne  reakcje  kwasowo-zasadowe.  Przyczyniły  się  one  do 
rozwoju  nowych  teorii  kwasów  i  zasad  (por.  rozdz.  XII,  p.  5).  Wyróżniamy  wśród  nich  także  reakcje  elektro¬ 
litów  potencjalnych  z  rozpuszczalnikiem  oraz  reakcje  między  cząsteczkami  rozpuszczalnika.  Powstające 
w  tych  reakcjach  jony  warunkują  przewodnictwo  roztworów  lub  przewodnictwo  własne  rozpuszczalników. 
Zjawiska  tego  nie  nazywamy  prototropią,  lecz  jonotropiąĄK  W  reakcjach  tych  odgrywa  istotną  rolę  ten- 

b  H.  Sadek,  R.  M.  Fuoss,  jf.  Am.  Chem.  Soc.  72,  301  (1950). 

2)  F.  M.  Sacks,  R.  M.  Fuoss,  ibid.  75,  5172  (1953). 

3)  R-  M  e  c  k  e,  H.  Z  e  i  n  i  n  g  e  r,  Z.  Elektrochem.  52,  49  (1948). 

4)  V.  G  u  t  m  a  n  n,  J.  L  i  n  d  q  u  i  s  t,  Z.  physik.  Chem.  203,  250  (1954) ;  F.  S  e  e  1,  H.  B  a  u  e  r, 
Z.  Naturforsch.  2b,  317  (1947). 
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dencja  do  tworzenia  koordynacyjnie  nasyconych  jonów  kompleksowych,  omówiona  w  p.  6  rozdz.  VII 
A  oto  przykłady  takich  reakcji: 

NOC1  +  SbCl5  <=*  NO+  +  SbClr 

POCl3  +  AlCla  ^  POClf  +  AICI4 

POCI3  +  POCI3  POC1+  +  POClr 

BrF3  +  CsF  <3  Cs+  +  BrFi"  (8) 

BrF3  +  BrF3  +*  BrF+  +  BrFl 

HgBr2  +  TIBr  T1+  +  HgBrF 

HgBr2  +  HgBr2  HgBr+  +  HgBrJ" 

Polegają  one  na  wymianie  jonu  halogenkowego.  Natomiast  reakcja 

so2  +  S02  so2+  +  S02r  (9) 

jest  przykładem  tzw.  „oksydotropii”.  Nowe  pomiary  liczb  przenoszenia  i  przewodnictwa1)  roztworów 
AICI3  lub  SbCl5  w  POCI3  wykazały,  że  liczba  przenoszenia  jonu  POCl^  jest  bardzo  duża  i  wynosi  0,95. 
Świadczy  to  o  szczególnym  mechanizmie  przewodnictwa.  Polega  on  na  przejściu  jonu  Cl-  od  cząsteczki 
POCI3  do  jonu  POC1J. 

Do  utworzenia  jonów,  a  więc  do  wystąpienia  przewodnictwa  elektrycznego  prowadzą  również  przejścia 
elektronów  między  poszczególnymi  reagentami  (reakcje  utlenienia-redukcji).  Przykładem  mogą  tu  być 
reakcje  tworzenia  związków  cząsteczkowych,  o  których  wspomniano  w  p.  2  rozdz.  III.  Polegają  one  na 
przejściu  ładunku  ( charge-transfer )  między  dwiema  cząsteczkami.  Związek  cząsteczkowy  często  ulega 
następnie  dysocjacji  elektrolitycznej.  Przykładem  tego  są  roztwory  trzeciorzędowych  amin  w  S02  lub  J2 
w  pirydynie,  wykazujące  dobre  przewodnictwo2). 

r3n  +  so2  ^  r3n(+)  . . .  so(-)  R3N+  +  so2  \ 
h  +  Pi  ^  J^“)  •  •  •  Pi<+>  ^  (J<~>  •  •  •  Pi<+>)+  +  J~  1 

Dużo  trudniej  jest  wytłumaczyć  przewodnictwo  elektrolityczne  metali  alkalicznych  lub  metali  ziem 
alkalicznych  w  NH3.  Podczas  elektrolizy  takich  roztworów  wydziela  się  na  katodzie  metal,  a  na  anodzie 
nie  obserwuje  się  żadnych  zmian. 

Według  najnowszych  poglądów3)  rozpuszczone  atomy  metali  dysocjują  na  jony  metaliczne  i  solwa- 
towane  elektrony.  Część  tych  elektronów  zostaje  uwięziona  w  obszarze  ograniczonym  przez  cząsteczko 
NH3  4).  Pozostałe  elektrony  znajdują  się  w  obszarze  potencjału  wytworzonego  przez  jony  metalu  i  zorien¬ 
towane  cząsteczki  NH3.  Tego  rodzaju  połączenia  (monomer  M),  złożone  z  uwięzionego  elektronu  i  solwato- 
wanego  jonu,  mogą  przy  dużych  stężeniach  dimeryzować.  W  przypadku  małych  stężeń  monomery  dysocjują 
na  jony  i  elektrony  znajdujące  się  w  przestrzeni  ograniczonej  przez  cząsteczki  NH3.  Występują  więc  równo¬ 
wagi 

M  M+  +  ei 

2M  M2 

Przy  bardzo  dużych  stężeniach  sąsiadujące  ze  sobą  monomery  i  dimery  tworzą  strukturę  zbliżoną  do  sieci 
krystalicznej.  Uwięzione  elektrony  ulegają  delokalizacji  i  zachowują  się  jak  elektrony  w  metalach. 
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3.  WYZNACZANIE  STOPNIA  DYSOCJACJI 

Pomiar  przewodnictwa  jest  klasyczną  metodą  służącą  do  wyznaczania  stałych  dy¬ 
socjacji  elektrolitów.  Przed  przystąpieniem  do  omówienia  stosowanych  do  tego  celu 
metod  należy  bliżej  określić  pojęcie  stałej  dysocjacji  K.  Zgodnie  z  równaniem  (V,6) 
wielkość  K  służy  do  wyrażania  równowagi  występującej  między  jonami  a  ich  połącze¬ 
niami,  powstającymi  w  wyniku  zderzeń  jonowych.  Połączeniami  tymi  mogą  być  czą¬ 
steczki  obojętne  (np.  CH3COOH)  lub  nawet  jony  (np.  HSO4).  Opis  ten  nie  nastręcza 
żadnych  trudności,  dopóki  wielkość  K  jest  mała.  Wówczas  obecność  cząstek  niezdy- 
socjowanych  można  wykryć  opierając  się  na  różnych  właściwościach  roztworu,  jak  prze¬ 
wodnictwo,  widma  optyczne,  właściwości  termodynamiczne  itd.  Tak  jest  najczęściej 
w  przypadku  tzw.  słabych  elektrolitów  (rozdz.  V,  p.  1).  Inna  jest  jednak  sytuacja,  gdy 
elektrolit  w  znacznym  stopniu  rozpada  się  na  jony.  Jest  to  charakterystyczne  dla  wod¬ 
nych  roztworów  mocnych  elektrolitów.  Wyznaczanie  stałej  dysocjacji  napotyka  w  tym 
przypadku  na  duże  trudności.  Przyjmuje  się  pogląd,  że  elektrolity  mocne  są  całkowicie 
zdysocjowane.  Wszystkie  odchylenia  od  założeń  teoretycznych  tłumaczy  się  niedosko¬ 
nałością  teorii.  Odstępstwa  od  teorii  częściowo  wyjaśnia  także  asocjacja  jonowa.  Zakłada 
się  przy  tym  milcząco,  że  zasocjowana  para  jonowa  jest  czymś  różnym  od  cząsteczki  nie- 
zdysocjowanej.  Traktujemy  więc  w  sposób  odmienny  niecałkowitą  dysocjację  słabych 
i  „mocnych”  elektrolitów.  Przejawia  się  to  między  innymi  w  tym,  że  w  pierwszym 
przypadku*  używamy  terminu  „stała  dysocjacji”,  a  w  drugim  „stała  asocjacji”.  Zaso- 
cjowaną  parę  jonową  można  odróżnić  od  cząsteczki  niezdysocjowanej  na  podstawie 
charakteru  wiązania  (rozdz.  VII,  p.  1).  Nawet  jednak  to  rozróżnienie  nie  jest  wystar¬ 
czające.  Tak  więc  dla  słabego  kwasu  konieczne  jest  podanie  zarówno  stałej  dysocjacji 
kwasowej  (HA),  jak  i  stałej  asocjacji  (H+A~).  Widzimy  więc,  że  nawet  z  teoretycznego 
punktu  widzenia  odróżnienie  niezdysocjowanej  cząsteczki  od  zasocjowanej  pary  jo¬ 
nowej  nie  jest  łatwe.  Tym  bardziej  dotyczy  to  metod  eksperymentalnych.  Odróżnienie 
np.  asocjatu  jonowego  od  cząsteczki  niezdysocjowanej  w  oparciu  o  pomiary  przewod¬ 
nictwa  jest  w  ogóle  niemożliwe.  W  skład  niezdysocjowanych  cząsteczek  typowych 
słabych  elektrolitów  wchodzą  również  asocjaty  jonowe.  Nie  ma  więc  powodu,  aby 
traktować  proces  tworzenia  się  niezdysocjowanych  połączeń  w  przypadku  mocnych 
elektrolitów  jako  jakościowo  różny  od  procesu  powstawania  niezdysocjowanych  cząste¬ 
czek  w  przypadku  słabych  elektrolitów.  W  przypadku  np.  kwasu  azotowego  mówimy 
o  dysocjacji  cząsteczek  HN03,  a  w  przypadku  soli  o  asocjatach  jonowych1*.  Takie 
rozróżnienie  dla  związków,  których  dysocjacja  jest  duża  (a  asocjacja  mała),  przekracza 
jednak  na  ogół  możliwości  metod  eksperymentalnych.  Dotyczy  to  zwłaszcza  pomiarów 
przewodnictwa.  W  przypadku  pomiarów  przewodnictwa  wszelkie  odstępstwa  od  za¬ 
łożeń  teoretycznych  świadczą  jedynie  o  niecałkowitej  dysocjacji.  W  dalszych  rozważa¬ 
niach  autor  nie  będzie  więc  rozróżniał  obu  wspomnianych  pojęć. 

Również  w  kryształach  HNO3  *  H20  występują  jony  H30+  i  NOf,  a  nie  cząsteczki  HN03,  podobnie 
jak  w  kryształach  hydratów  innych  mocnych  kwasów  [por.  omówienie  wyników  w  pracy:  E.  W  i  c  k  e, 
M.  E  i  g  e  n,  T.  A  c  k  e  r  m  a  n  n,  Z.  physik.  Chem.  N.  F.  1,  340  (1954)]. 
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Niezależność  od  stężenia  roztworu  stałej  dysocjacji,  wyznaczonej  na  podstawie 
pomiarów  przewodnictwa,  wskazuje  na  granice  stosowalności  teorii  elektrolitów.  Me¬ 
toda  pomiaru  przewodnictwa  ograniczona  jest  więc  do  roztworów  binarnych,  ponieważ 
wpływ  obcych  jonów  zakłóca  pomiary  przewodnictwa.  Zakłóceń  wywołanych  obecno¬ 
ścią  obcych  jonów  nie  można  obliczyć  w  drodze  teoretycznej.  Pomiary  przewodnictwa 
umożliwiają  również  badanie  wpływu  soli  obojętnych  na  stałą  dysocjacji.  Pokazuje 
to  rys.  41.  Stałą  dysocjacji  można  wyznaczyć  z  równania  (V,8)  na  podstawie  jednego 
tylko  pomiaru  Ac;  wartość  A0  obliczamy  za  pomocą  równania  (1)  ze  znanych  ruchli¬ 
wości  jonów.  Pomijamy  w  tym  przypadku  oddziaływania  międzyjonowe.  Jeżeli  war¬ 
tość  K(c)  jest  dostatecznie  mała,  tj.  w  przypadku  bardzo  słabych  kwasów  lub  w  przy¬ 
padku  dysocjacji  soli  w  rozpuszczalnikach  o  bardzo  małej  stałej  dielektrycznej,  możemy 
założyć,  że  1  — a  &  1.  Wówczas  wyznaczamy  K^c)  z  równania  (VII,  10)  przedstawiając 
graficznie  zależność  log  Ac  od  log  c0.  Odcinek  na  osi  rzędnych  określi  poszukiwaną 
wartość  K(c). 

Oddziaływań  międzyjonowych  nie  można  pominąć  w  przypadku  silnej  dysocjacji. 
Nie  należy  ich  w  ogóle  pomijać,  gdy  chodzi  o  uzyskanie  dokładnych  wyników.  Naj¬ 
ważniejszym  problemem  jest  obliczenie  stopnia  dysocjacji  a  z  iloczynu  a fx,  tj.  wyelimi¬ 
nowanie  współczynnika  przewodnictwa  fx.  Jak  wiadomo,  iloczyn  afx  wyznacza  się 
z  pomiaru  przewodnictwa.  Często  należy  w  tym  celu  wyznaczyć  także  A0.  Jest  zupełnie 
zrozumiałe,  że  określone  w  ten  sposób  wartości  a  oraz  obliczone  na  podstawie  stopnia 
dysocjacji  a  stałe  dysocjacji  wyznaczają  granice  stosowalności  teorii.  Pomiary  stopnia 
dysocjacji  powinny  być  prowadzone  przy  możliwie  małej  sile  jonowej.  Jest  to  konieczne, 
ponieważ  nie  znamy  dokładnie  zakresu  stosowalności  teorii.  Wielkości  stałych  dyso¬ 
cjacji  wyznaczone  z  pomiarów  przeprowadzonych  w  roztworach  o  sile  jonowej  J  ^  10-3 
są  wiarygodne,  oczywiście,  gdy  nie  bierze  się  pod  uwagę  innych  możliwych  błędów. 
Jeżeli  J  >  10-3,  to  istnieje  znaczne  prawdopodobieństwo  popełnienia  błędu  w  wyzna¬ 
czeniu  K(c).  Ściśle  biorąc,  do  obliczania  W(c)  należy  stosować  równanie  (VI, 73),  obo¬ 
wiązujące  w  przypadku  stężeń  różnych  od  zera.  W  tym  celu  konieczne  jest  wprowadze¬ 
nie  pewnych  metod  przybliżonych15.  Tą  drogą  udało  się  wyznaczyć  stałe  dysocjacji 
wielu  soli25.  Ponieważ  równanie  (VI, 73)  dotyczy  tylko  elektrolitów  symetrycznych, 
omawiana  metoda  zawodzi  w  przypadku  innych  elektrolitów.  Musimy  wówczas  zasto¬ 
sować  jedno  z  licznych  równań  empirycznych35  (por.  rozdz.  VI,  p.  4).  Warunkiem  jest, 
aby  równanie  to  przechodziło  dla  J  ->  0  w  równanie  graniczne45.  Zdarza  się,  że  każde 
równanie  daje  inną  wartość  K(c) .  Trudno  wówczas  zdecydować,  która  z  nich  jest  praw¬ 
dziwa.  Jest  to  możliwe  tylko  wtedy,  kiedy,  stała  K  zostanie  wyznaczona  w  inny  sposób, 
np.  za  pomocą  pomiarów  optycznych.  Nie  można  z  góry  przewidzieć,  które  z  równań 

9  Patrz  np.  R.  M.  Fuoss,  F.  Accascina,  Electrolyte  Conductance,  New  York  1959. 

9  Patrz  np.  R.  M.  Fuoss,  F.  Accascina,  loc.  cit. ;  R.  L.  K  a  y,  Electrolytes,  pod  red. 
B.  Pesce,  Oxford  1962. 

3)  Por.  np.  R.  A.  Robinson,  R.  H.  Stok  es,  Electrolyte  Solutions,  London  1959;  C.  B. 
M  o  n  k,  Electrolytic  Dissociation,  London  1961. 

4)  Warunek  ten  nie  zawsze  jest  spełniony.  Porównaj  np.  omówienie  wyników  w  monografii:  H.  S. 
H  a  r  n  e  d,  B.  B.  Owen,  The  Physical  Chemistry  of  Electrolytic  Solutions,  New  York  1959. 
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da  w  danym  przypadku  najlepszy  wynik.  Ten  brak  zgodności  występuje  tylko  przy 
dużych  wartościach  K^c) .  Pomiary  muszą  być  wówczas  rozszerzone  na  znacznie  większy 
zakres  stężeń  niż  w  przypadku  mniejszych  wartości  K ,  jeżeli  chcemy,  aby  dokładność 
wyznaczenia  a  pozostała  niezmieniona.  Zwiększa  się  również  błąd  przy  eliminacji  fx . 

Gdy  nie  zależy  nam  na  dużej  dokładności  oznaczenia,  wówczas  można  zastosować 
równanie  (VI, 63).  W  przypadku  niskich  wartości  stałej  dysocjacji  (<  10~5)  wielkość  K{c) 
wyznaczona  na  podstawie  równania  granicznego  niewiele  różni  się  od  wielkości  wyzna¬ 
czonej  za  pomocą  równania  bardziej  rozwiniętego.  Różnice  te  mogą  być  znaczne  jedynie 
wtedy,  gdy  równanie  rozwinięte  nie  zbliża  się  asymptotycznie  do  równania  granicznego* 
Wynika  to  stąd,  że  dla  dostatecznie  małej  siły  jonowej  odstępstwa  od  równania  gra¬ 
nicznego  zawarte  są  najczęściej  w  granicach  błędu  pomiaru.  Również  pozostałe  odchyle¬ 
nia  są  bardzo  małe  w  porównaniu  z  wywołanymi  przez  niecałkowitą  dysocjację  elektro¬ 
litu.  W  przypadku  dużej  dysocjacji  otrzymuje  się  jednak  zawsze  rozbieżne  wartości 
Nie  można  wówczas  rozstrzygnąć,  które  z  równań  daje  prawdziwą  wielkość  K{c). 
Równanie  graniczne  na  pewno  nie  obowiązuje  w  sposób  ścisły.  Z  drugiej  strony,  nie 
wiemy  nic  pewnego  na  temat  stosowalności  innych  równań.  Jeżeli  w  danym  przypadku 
nie  można  użyć  równania  (VI, 73),  to  problem  ten  musi  być  rozwiązany  w  inny  sposób, 
np.  w  drodze  pomiarów  optycznych2). 

Z  wymienionych  powodów  większość  znanych  stałych  dysocjacji  wyznaczono  na 
podstawie  równania  granicznego.  Metoda  ta  jest  na  pewno  prostsza  niż  stosowanie 
równań  empirycznych.  Konieczne  jest  jednak  użycie  odpowiednich  metod  przybli¬ 
żonych  do  obliczenia  K.  Istnieje  szereg  metod  przybliżonych  w  zależności  od  tego , 
czy  znana  jest  wartość  A0,  czy  też  nie.  Tu  omówimy  tylko  metodę  Fuossa  i  Krausa. 
-W  metodzie  tej  wyznacza  się  zarówno  A0  jak  i  K  z  równania  (VI,63)3). 

Zgodnie  z  tym  równaniem  rzeczywisty  stopień  dysocjacji  można  obliczyć  ze  wzoru 


a  = 


Ac  _ 
A0  —  C]/ac 


(11) 


gdzie  C  oznacza  nachylenie  graniczne  Onsagera.  Do  rozwiązania  tego  równania  trze¬ 
ciego  stopnia  względem  a1/2  zastosował  Fuoss  nową  zmienną 


*  =  CAo3/2 1/ Acc 

W  związku  z  tym  równanie  (11)  można  napisać  w  postaci 

Ae 

a  A0F(z) 


(12) 

(13) 


F(z)  jest  to  pewna  funkcja  zmiennej  z ,  której  wartość  obliczył  Fuoss  dla  wszystkich 
przypadków  występujących  w  praktyce,  tj.  w  granicach  0  <  z  <  0,209.  Wartości 
funkcji  F(z)  podano  w  tabl.  VIII  dodatku.  Dla  obliczenia  a  postępujemy  w  sposób 

Patrz  R.  M.  Fuoss,  T.  Shedlovsky,  J.  Am.  Chem.  Soc.  71, 1496  (1949). 

2)  Por.  G.  K  o  r  t  ii  m,  K.-W.  Koch,  Ber.  Bunsenges , .69 ,  677  (1965). 

3)  Opis  zbiorczy  innych  metod  można  znaleźć  np.  w  monografii:  H.  S.  H  a  r  n  e  d,  B.  B.  Owen, 
The  Physical  Chemistry  of  Electrolytic  Solutions,  wyd.  2,  New  York  1959 C.  B.  M  o  n  k,  Electrolytic 
Dissociation,  London  1961. 
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następujący.  Najpierw  obliczamy  wielkość  z  z  równania  (13).  Przyjmujemy  przy  tym 
tymczasową  wartość  A0,  oszacowaną  np.  za  pomocą  reguły  Waldena  (IV, 19).  Następ¬ 
nie  znajdujemy  odpowiednią  wartość  funkcji  F(z)  w  tabl.  VIII  i  za  pomocą  równania  (13) 
otrzymujemy  pierwszą  przybliżoną  wartość  a.  Tej  wartości  a  używamy  do  obliczenia 
średniego  współczynnika  aktywności  jonów  z  równania  granicznego  Debye’a-Huckela 

log/*  =  -A]/ac 

Tak  więc  na  termodynamiczną  stałą  dysocjacji 

« 2f±c 


K(cy  = 


=  K{c)fl 


otrzymuje  się,  korzystając  z  równania  (13),  następujące  równanie: 

/Ar 

r  _  U 

A(c)  — 


F(z) 


flc 


1- 

Równanie  to  można  przedstawić  w  postaci 

F{z)  1 


Ar 


A0F(z) 


Acflc 


1 


Przedstawiając  graficznie  zależność 


m 


F(ns)  1  A0 
Acf±  C 


(14) 


(15) 


od 


J 


otrzymujemy  linię  prostą, 


Ac  ~~  F(z) 

której  nachylenie  i  wielkość  odcinka  na  osi  rzędnych  dają  nam  pierwsze  przybliżenie 
wartości  A0  i  K.  Następnie  powtarzamy  obliczenia  podstawiając  wartości  A0  do  równa¬ 
nia  (15).  W  większości  przypadków  to  podwójne  przybliżenie  jest  wystarczające,  po¬ 
nieważ  funkcje  są  zbieżne.  Według  Fuossa1}  w  temp.  25°C  równanie  (15)  można  sto¬ 
sować  aż  do  stężenia  krytycznego 

ckr  =  3,2- 10~7£3 

Powyżej  tego  stężenia  obserwuje  się  odstępstwa  od  praw  granicznych;  w  roztworach 
w  rozpuszczalnikach  o  niskiej  stałej  dielektrycznej  pojawiają  się  wyższe  kompleksy 
asocjacyjne  (trójki  jonowe,  rozdz.  VII,  p.  2). 

Fuoss  i  Kraus2)  wykazali,  że  wielkości  charakteryzujące  przewodnictwo  wielu  elek¬ 
trolitów  w  różnych  rozpuszczalnikach  można  przedstawić  w  postaci  funkcji  liniowej 
[równanie  (15)].  Na  rys.  63  podano  przykładowo  funkcje  przewodnictwa  dla  roztworów 
różnych  soli  czteroalkiloamoniowych  w  chlorku  etylenu  (e  =  10,2).  Na  osi  rzędnych 

odłożono  wartości  >  a  na  osi  odciętych  ■— .  Obie  strony  równania  (15) 

pomnożono  przez  AQ.  Tak  więc  wszystkie  proste  przecinają  oś  rzędnych  w  punkcie  1. 

1)  R.  M.  Fuoss,  Jf.  Am.  Chem.  Soc.  57,  2604  (1935). 

2)  C.  A.  Kraus,  J.  Franklin  Inst.  225,  687  (1938);  D.  J.  M  e  a  d,  R.  M.  Fuoss,  C.  A. 
Kraus,  Trans.  Faraday  Soc.  32,  594  (1936);  D.  L.  Fowler,  C.  A.  Kraus,  y  Am.  Chem.  Soc. 
62,  2237  (1940). 
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Jak  wynika  z  rys.  63,  zależność  liniowa  jest  spełniona  bardzo  dobrze.  Dla  każdego  ze 
związków  podano  wartość  K(C)  obliczoną  z  nachylenia  prostej. 


Ao-F(z) 

Ac 


Rys.  63.  Funkcja  przewodnictwa  Fuossa  i  Krausa  dla  roztworów  soli  czteroalldloamoniówych  w  chlorku 

etylenu 


Shedloysky1)  zaproponował  podobny  sposób  obliczania  wartości  cc.  Zamiast  równania  granicznego 
Onsagera  zastosował  on  równanie  empiryczne,  obowiązujące  do  stężenia  c  X  0,01 : 


Ac 

Ao 


sr  z3 

l  +  s  +  --—  +  — - 

2  8 


(16) 


gdzie  z  ma  to  samo  znaczenie  co  w  równaniu  (12).  W  zasadzie  do  obliczania  S(z)  wystarczy  uwzględnić 
pierwsze  trzy  wyrazy  w  nawiasie  kwadratowym.  Podstawiając  wartość  a  do  równania  na  stałą  dysocjacji 
K(c)  otrzymamy  po  pewnych  przekształceniach 


1  1  Accf±S(z) 

■ - = - +  — (17) 

ZLCS(*)  Ao  K(c)A20 

Z  równania  (17)  możemy  wyznaczyć  K(c)iA0  metodą  graficzną,  podobnie  jak  w  przypadku  równania 
(15).  Obie  metody  dają  zgodne  (w  granicach  błędu  pomiaru)  wyniki,  gdy  K(c )  <  10-5.  Dla  większych 
wartości  K(c)  występują  znaczne  różnice  w  wyznaczonych  wielkościach  stałych  dysocjacji2).  Prawdopodobnie 
wynika  to  stąd,  że  w  przypadku  równania  (17)  stosuje  się  do  wyznaczenia  a  równanie  półempiryczne. 
Posługiwanie  się  równaniem  (17)  ma  jednak  tę  wyższość,  że  obowiązuje  ono  w  zakresie  stężeń,  w  którym 
przestaje  być  słuszne  równanie  graniczne  Onsagera. 


Pozostaje  wspomnieć  o  jeszcze  jednej  metodzie,  nie  opierającej  się  bezpośrednio 
na  teorii  przewodnictwa.  Opracowana  przez  Mclnnesa3)  procedura  wykorzystuje  fakt, 
że  prawo  addytywności  Kohlrauscha  pozostaje  słuszne  także  dla  stężeń  różnych  od  zera. 
Założenie  to  może  być  udowodnione  jedynie  teoretycznie  w  przypadku  niecałkowitej 
dysocjacji.  Nie  udało  się  go  jednak  bezpośrednio  potwierdzić  eksperymentalnie.  A  więc 
w  metodzie  tej  zakłada  się  również  słuszność  teorii  przewodnictwa.  Przyjmuje  się  także, 


20* 


1J  T.  Shedlovsky,  J.  Franklin  Inst.  225,  739  (1938). 

2)  R.  M.  F  u  o  s  s,  T.  S  h  e  d  1  o  v  s  k  y,  J.  Am.  Chem.  Soc.  71,  1496  (1949). 

3*  D.  A.  M  c  I  n  n  e  s,  T.  S  h  e  d  1  o  v  s  k  y,  J.  Am.  Chem.  Soc.  54,  1429  (1932). 


308 


IX.  Wyniki  i  możliwości  zastosowania  pomiarów  przewodnictwa 


że  wartość  A0  niecałkowicie  zdysocjowanego  elektrolitu  może  być  wyznaczona  na  pod¬ 
stawie  równania  (1)  ze  znanych  wartości  A0  innych  elektrolitów.  Odnosi  się  to  także 
do  iloczynu  A0fx.  Iloczyn  A0fx  określa  przewodnictwo,  jakie  wykazywałby  mol  całko¬ 
wicie  zdysocjowanego  elektrolitu  przy  stężeniu  jonowym  odpowiadającym  danej  war¬ 
tości  współczynnika  przewodnictwa  fx.  Oznaczając  A0fx  przez  Ae,  możemy  dla  prze¬ 
wodnictwa  kwasu  octowego  napisać: 

•^■e(HAc)  =  -^e(HCl)  ^e(NaAc)  ~~  ^e(NaCl)  (18) 

oczywiście  pod  warunkiem,  że  prawo  addytywności  jest  spełnione.  Zakładamy  przy 
tym,  że  HC1,  octan  sodu  i  NaCl  są  przy  wspomnianych  stężeniach  całkowicie  zdy- 
socjowane.  Do  wyznaczenia  Ae  z  równania  (18)  konieczna  jest  więc  znajomość  prze¬ 
wodnictwa  równoważnikowego  HC1,  NaCH3COO  i  NaCl  przy  różnych  stężeniach. 
Natomiast  nie  jest  wymagana  znajomość  A0,  co  jest  ważną  zaletą  tej  metody.  Należy 
jedynie  przeprowadzić  interpolację  zmierzonych  wartości  Ac  do  stężenia  jonowego 
odpowiadającego  stężeniu  badanych  elektrolitów.  Można  tego  dokonać  drogą  kolej¬ 
nych  przybliżeń.  Interpolację  przeprowadza  się  metodą  graficzną  lub  korzystając 
z  równania  granicznego  Onsagera.  Rzeczywisty  stopień  dysocjacji  kwasu  octowego 
oblicza  się  ze  wzoru  a  =  AcjAe.  Za  pomocą  tej  metody  wyznaczono  również  zależność 
stałej  dysocjacji  K  od  ciśnienia1).  Stała  K{m)  rośnie  znacznie  wraz  ze  wzrostem  ciśnienia. 
Na  przykład,  stała  K^m)  dla  amoniaku  w  wodzie  zwiększa  się  500-krotnie  przy  wzroście 
ciśnienia  do  12  000  atm.  Wzrost  ten  tłumaczy  się  większą  energią  hydratacji  jonów 
w  warunkach  wysokiego  ciśnienia. 

Oprócz  pomiarów  przewodnictwa  do  wyznaczania  stałych  dysocjacji  stosuje  się 
przede  wszystkim  pomiary  SEM.  Do  zagadnienia  tego  powrócimy  w  rozdz.  XII.  Poza 
tym  wykorzystuje  się  metody  spektrofotometryczne  oraz  widma  Ramana  (omówione 
w  rozdz.  VII,  p.  7),  pomiary  rozpuszczalności,  kinetyczne,  równowag  podziału  oraz 
ciepła  rozcieńczania.  Metody  te  nie  będą  szczegółowo  omawiane2).  W  tabl.  IX  do¬ 
datku  zestawiono  wartości  niektórych  termodynamicznych  stałych  dysocjacji  uzyskane 
na  podstawie  niedawno  przeprowadzonych  pomiarów.  Wiele  innych  danych  można 
znaleźć  w  tablicach  fizykochemicznych3). 

Podając  dane  liczbowe  oraz  porównując  wartości  K  należy  zawsze  pamiętać,  jakich 
jednostek  stężenia  używano  w  pomiarach.  Zgodnie  z  równaniem  (11,218)  dla  elektro¬ 
litu  dysocjującego  na  v  jonów  obowiązuje  zależność 

*<„  =  ł(»,  (0,001  Mly~'Klc) 

K(c)  = 

gdzie  Mi  jest  ciężarem  cząsteczkowym,  a  Qi  gęstością  rozpuszczalnika.  Na  przykład 

9  S.  D.  H  a  m  a  n  n,  W.  Strauss,  Trans.  Faraday  Soc.  51,  1684  (1955). 

2)  Patrz  np.  R.  A.  Robinson,  R.  H.  S  t  o  k  e  s,  Electrolyte  Solutions,  London  1959,  rozdz.  14. 

3>  G.  K  o  r  t  ii  m,  W.  V  o  g  e  1,  K.  Andrussow,  Dissoziationskonstanten  organischer  Sauren 
in  wassriger  Losung,  London  1961 ;  D.  D.  P  e  r  r  i  n,  Dissociation  Constants  of  Organie  Bases  in  Aąueous 
Solution,  London  1965. 
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w  temp.  25°C  dla  kwasu  octowego  w  roztworze  wodnym  K(c)  =  1,753  •  10“5,  a  Kim)  = 
=  1,758’  10~5;  stałe  różnią  się  więc  o  0,3%.  W  innych  rozpuszczalnikach  różnice  te 
mogą  być  znacznie  większe. 


4.  POMIARY  PRZEWODNICTWA  JAKO  METODA  ANALITYCZNA 

Pomiary  przewodnictwa  stosuje  się  z  powodzeniem  do  celów  analitycznych  i  to 
nawet  w  przypadkach,  kiedy  inne  metody  zawodzą  lub  dają  wyniki  niedokładne.  Przy¬ 
kładem  może  tu  być  miareczkowanie  konduktometryczne,  oznaczanie  rozpuszczal¬ 
ności  soli  trudno  rozpuszczalnych  oraz  stopnia  solwolizy  soli,  a  także  badanie  kinetyki 
reakcji.  W  dalszym  ciągu  omówimy  niektóre  z  tych  zastosowań. 


a)  Miareczkowanie  konduktometryczne 

Metody  stosowane  w  analizie  ilościowej  oparte  są  zazwyczaj  na  reakcjach  zobojęt¬ 
niania,  strącania  oraz  utleniania-redukcji.  W  reakcjach  tych  prawie  zawsze  uczestniczą 
jony.  W  związku  z  tym  w  toku  reakcji  zmienia  się  przewodnictwo  rdztworu.  Pomiar 
przewodnictwa  można  więc  wykorzystać  do  obserwacji  przebiegu  reakcji  oraz  do  wy¬ 
znaczania  jej  punktu  końcowego  (zamiast  wskaźnika).  Ma  to  szczególnie  duże  znacze¬ 
nie  w  przypadku  roztworów  barwnych,  mętnych  lub  bardzo  rozcieńczonych.  Metoda 
konduktometryczna  polega  na  tym,  że  dodatek  czynnika  miareczkującego  powoduje 
w  roztworze  miareczkowanym  zastąpienie  jonów  o  małej  ruchliwości  przez  jony  bar¬ 
dziej  ruchliwe.  Może  się  również  zmieniać  liczba  jonów  w  roztworze.  Metoda  kon¬ 
duktometryczna  jest  szczególnie  odpowiednia  w  przypadku  reakcji  zobojętniania  moc¬ 
nych  kwasów  i  zasad.  W  reakcji  tej  wykazujące  dużą  ruchliwość  jony  H30+  lub  OH~ 
są  zastępowane  przez  powolne  kationy  lub  aniony  utworzonej  soli. 

Na  rys.  64  przedstawiono  schematycznie  przebieg  miareczkowania  HC1  za  pomocą  NaOH.  Na  osi 
odciętych  odłożono  objętość  dodanej  zasady  w  ml,  a  na  osi  rzędnych  zmierzone  przewodnictwo  (w  jednost¬ 
kach  dowolnych).  Odcinek  AB  na  wykresie  odpowiada  przewodnictwu  kwasu  pozostałego  jeszcze  w  roz¬ 
tworze  oraz  przewodnictwu  NaCl  powstającego  w  wyniku  reakcji  zobojętniania.  Natomiast  odcinek  BC 
odpowiada  przewodnictwu  soli,  której  stężenie  po  zakończeniu  reakcji  zobojętniania  pozostaje  stałe,  oraz 
przewodnictwu  znajdującej  się  w  nadmiarze  zasady.  Punkt  przecięcia  się  dwóch  prostych  AB  i  BC  określa 
punkt  zobojętnienia  (punkt  końcowy  reakcji).  Jeżeli  użyje  się  do  miareczkowania  roztworu  zasady  o  stężeniu 
10-  do  100-krotnie  większym  niż  stężenie  kwasu,  to  objętość  w  trakcie  reakcji  zmienia  się  nieznacznie. 
Otrzymuje  się  wówczas  w  przybliżeniu  linie  proste,  których  punkt  przecięcia  można  bardzo  dokładnie 
wyznaczyć. 

Mniej  korzystnie  przedstawia  się  przebieg  zmian  przewodnictwa  w  przypadku  miareczkowania  słabych 
kwasów  i  zasad.  Podczas  miareczkowania  roztworu  NaOH  za  pomocą  kwasu  octowego  przewodnictwo 
maleje  początkowo  równie  szybko  jak  na  rys.  64.  Dzieje  się  tak,  gdyż  obdarzone  dużą  ruchliwością  jony 
OH-  są  zastępowane  przez  mało  ruchliwe  jony  octanowe.  Po  przekroczeniu  jednak  punktu  zobojętnienia 
przewodnictwo  pozostaje  prawie  stałe,  ponieważ  jony  octanowe  powodują  cofnięcie  dysocjacji  znajdującego 
się  w  nadmiarze  kwasu  octowego.  Przewodnictwo  zmienia  się  w  przybliżeniu  zgodnie  z  linią  ABD  na  rys.  64. 
Jeżeli  przebieg  zmian  przewodnictwa  przed  i  po  zobojętnieniu  jest  prawie  prostoliniowy,  to  punkt  prze¬ 
cięcia  odpowiadający  punktowi  zobojętnienia  można  także  w  tym  przypadku  dokładnie  wyznaczyć.  Pod- 
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czas  miareczkowania  kwasu  octowego  roztworem  NaOH  kształt  krzywej  przewodnictwa  jest  bardziej 
złożony.  Powstająca  w  wyniku  zobojętnienia  sól  cofa  dysocjację  kwasu  pozostałego  w  miareczkowanym 
roztworze.  Początkowo  więc  przewodnictwo  roztworu  maleje.  Następnie  jednak  w  miarę  wzrostu  stężenia 
soli  przewodnictwo  roztworu  znowu  rośnie.  Krzywa  przewodnictwa  przechodzi  zatem  przez  minimum. 
Położenie  minimum  na  krzywej  zależy  od  stężenia  kwasu  octowego.  W  okolicach  punktu  zobojętnienia 
krzywa  wykazuje  znowu  ostre  przegięcie.  Jest  ono  spowodowane  wzrostem  przewodnictwa  wskutek  do¬ 
dania  do  roztworu  nadmiaru  NaOH.  Miareczkowanie  konduktometryczne  bywa  też  często  stosowane 
do  oznaczania  mieszaniny  mocnych  kwasów.  W  sprzyjających  warunkach  otrzymuje  się  kilka  ostrych 
punktów  przegięcia  odpowiadających  kilku  punktom  zobojętnienia. 


Rys.  64.  Miareczkowanie  konduktometryczne  kwasu 


Metoda  miareczkowania  konduktometrycznego ,  podobnie  jak  i  inne  metody  oparte  na  pomiarach 
przewodnictwa,  zawodzi  w  przypadku  bardzo  słabych  kwasów  i  zasad,  gdy  w  okolicach  punktu  zobojętnie¬ 
nia  obserwuje  się  ciągłą  zmianę  przewodnictwa.  Jest  to  wynikiem  hydrolizy  powstającej  soli  (patrz  rozdz. 
XII),  W  związku  z  tym  wyznaczenie  punktu  przecięcia  się  dwóch  gałęzi  krzywej  przewodnictwa  przez 
interpolację  jest  bardzo  mało  dokładne.  Można  natomiast  miareczkować  sól  słabego  kwasu  za  pomocą 
mocnego  kwasu  (jest  to  tzw.  metoda  rugowania).  Jak  wiadomo,  zwykle  stosowane  metody  miareczkowe 
zawodzą  w  tych  przypadkach.  Na  przykład,  podczas  miareczkowania  octanu  sodu  za  pomocą  HC1  zmiany 
przewodnictwa  są  początkowo  niewielkie.  Jest  to  spowodowane  faktem,  że  ruchliwości  jonu  octanowego 
i  jonu  Cl-  są  do  siebie  zbliżone.  Po  osiągnięciu  jednak  punktu  równoważnikowego  przewodnictwo  szybko 
rośnie  ze  wzrostem  stężenia  znajdującego  się  w  nadmiarze  HC1.  Pozwala  to  na  dość  dokładne  wyznaczenie 
punktu  przecięcia  dwóch  odcinków  krzywej  przewodnictwa. 

Zastosowanie  metody  konduktometrycznej  do  reakcji  strącania  daje,  ogólnie  rzecz 
biorąc,  gorsze  wyniki.  Nie  obserwuje  się  wówczas  liniowej  zależności  między  zmianami 
przewodnictwa  a  objętością  dodanego  roztworu  miareczkującego.  Przyczyną  tego  jest 
niezdefiniowany  skład  chemiczny  osadu  lub  też  adsorpcja  jonów  na  powierzchni  osadów, 
co  zniekształca  obraz  przewodnictwa  roztworu.  Związane  z  tym  błędy  maleją  jednak 
ze  wzrostem  rozcieńczenia  roztworu.  Metoda  miareczkowania  konduktometrycznego 
nadaje  się  więc  do  oznaczania  małych  ilości  substancji.  Zakres  stosowania  tej  metody 
został  znacznie  rozszerzony  przez  udoskonalenie  aparatury  pomiarowej.  Słuchawkę 
w  mostku  Wheatstone’a  zastąpiono  przez  bardzo  czuły  galwanometr  prądu  stałego, 
a  nawet  przez  oscylograf.  Pozwoliło  to  na  opracowanie  szeregu  metod  na  skalę  mikro- 
analityczną.  Na  przykład,  bardzo  małe  ilości  soli  ołowiu,  kadmu,  miedzi,  srebra  i  biz- 
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mutu  (aż  do  1  [ig  metalu)  można  oznaczyć  przez  miareczkowanie  roztworem  wodnym 
H2S.  Zachodzi  wówczas  następująca  reakcja: 

MS04  +  H2S  -»  MS  +  H2S04 

Podczas  przebiegu  tej  reakcji  przewodnictwo  roztworu  szybko  rośnie,  ponieważ  pow¬ 
staje  mocny  kwas.  Po  osiągnięciu  punktu  równoważnikowego  przewodnictwo  pozostaje 
praktycznie  stałe. 

Miareczkowanie  konduktometryczne  stosuje  się  także  w  reakcjach  utleniania-re- 
dukcji.  Również  w  tym  przypadku  uzyskano  dobre  wyniki  w  roztworach  silnie  rozcień¬ 
czonych.  Można  np.  oznaczyć  kwas  arsenawy  za  pomocą  konduktometrycznego  mia¬ 
reczkowania  jodem : 

AsO^  +  J2  +  3H20  AsO^  +  2H30+  +  2J~ 

Podczas  miareczkowania  słabo  zdysocjowany  kwas  arsenawy  zostaje  zastąpiony  przez 
silnie  zdysocjowany  kwas  arsenowy.  Jednocześnie  powstaje  wolny  HJ.  Przewodnictwo 
roztworu  rośnie  więc  szybko  podczas  miareczkowania.  Po  zakończeniu  reakcji  utlenia¬ 
nia  przewodnictwo  nie  zmienia  się.  Można  więc  wyznaczyć  punkt  równoważnikowy 
jako  punkt  przecięcia  się  dwóch  prostoliniowych  odcinków. 

Miareczkowanie  konduktometryczne  można  również  z  powodzeniem  stosować  w  rozpuszczalnikach 
niemodnych.  Na  przykład  chlorki  kwasowe  można  miareczkować  za  pomocą  SbCl5  w  roztworze  w  SO 
(dysocjacja  S02  —  patrz  rozdz.  IX,  p.  2).  Krzywa  przewodnictwa  wykazuje  ostre  przegięcie  w  punkcie 
równoważnikowym,  ponieważ  dalszy  dodatek  SbCl3  nie  wpływa  na  zmianę  przewodnictwa.  Możliwe  jest 
również  miareczkowanie  strąceniowe.  Na  przykład  dodanie  N(CH3)4C14  do  roztworu  NO[SbCl6]  w  S02 
powoduje  strącenie  NOCIO4,  trudno  rozpuszczalnego  w  ciekłym  S02.  W  trakcie  reakcji  przewodnictwo 
zmienia  się  nieznacznie,  ponieważ  dysocjacja  N(CH3)4[SbCl6]  jest  podobna  do  dysocjacji  NO[SbCl6]. 
Po  osiągnięciu  punktu  równoważnikowego  nadmiar  N(CH3)4C104  powoduje  szybki  wzrost  przewodnictwa. 
Punkt  przegięcia  można  więc  wyznaczyć  z  dużą  dokładnością. 

Miareczkowanie  konduktometryczne  można  również  zastosować  do  wielu  reakcji  przebiegających 
w  ciekłym  HCN1*.  Na  przykład  podczas  miareczkowania  za  pomocą  H2S04  roztworu  KCN  w  HCN  prze¬ 
wodnictwo  początkowo  maleje.  Wytrąca  się  bowiem  obojętna  sól  K2S04.  W  okolicy  punktu  równoważniko¬ 
wego  obserwuje  się  ostre  przegięcie  na  krzywej,  ponieważ  przewodnictwo  rośnie  wraz  z  dalszym  dodatkiem 
H2S04  w  wyniku  rozpuszczania  się  osadu  i  tworzenia  się  KHS04.  Po  zakończeniu  tej  reakcji  (1  mol  H2S04 
przypada  tu  na  1  mol  KCN)  występuje  nowa  skokowa  zmiana  przewodnictwa.  H2S04  jest  bowiem  w  tych 
warunkach  słabo  zdysocjowany.  Jego  nadmiar  zwiększa  więc  tylko  w  niewielkim  stopniu  przewodnictwo 
roztworu. 


b)  Pomiary  rozpuszczalności 


Stężenie  soli  (w  mol/l)  w  jej  roztworze  nasyconym  wyznacza  się  drogą  pomiaru 
przewodnictwa  właściwego  roztworu  nasyconego,  korzystając  z  równania  (1,96) 


1000  k 
neAc 


(20) 


Jeżeli  stężenie  jest  dostatecznie  małe  (przypadek  soli  trudno  rozpuszczalnej),  przyj¬ 
mujemy,  że  Ac  x  A0.  Wówczas  Ac  można  obliczyć  na  podstawie  przewodnictw  jonowych, 
(patrz  tabl.  34).  Rozpuszczalność  wyznacza  się  więc  bezpośrednio  z  pomiaru  %.  Jeżeli 

15  G.  J  a  n  d  e  r,  G.  S  c  h  o  1  z,  Z.  physik.  Chem.  A192,  183  (1943). 
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rozpuszczalność  soli  zawarta  jest  w  zakresie  stężeń,  w  którym  obowiązuje  prawo  gra¬ 
niczne  Onsagera  (VI, 62),  to  Ac  można  wyznaczyć  dla  danego  stężenia  jonowego  za 
pomocą  metod  przybliżonych.  Metody  te  uwzględniają  również  poprawki  na  oddziały¬ 
wania  międzyjonowe. 

Na  przykład  przewodnictwo  właściwe  nasyconego  roztworu  wodnego  AgCl  (w  temp.  25 °C)  »  = 
=  1,802  •  10-6.  Wartość  A0>  obliczona  na  podstawie  ruchliwości  (tabl.  34),  wynosi  138,25.  Po  podstawieniu 
tych  wielkości  do  równania  (20)  otrzymujemy  c0  =  1,304  •  10-5  mol/l.  Przyjmując  tę  wartość  c0  obliczamy 
A0  na  podstawie  równania  Onsagera  (VI, 62):  Ac  =  138,25—91,98  |/l,304- 10~5  =  137,92.  Po  ponow¬ 
nym  podstawieniu  do  równania  (20)  otrzymamy  nieco  większą  wartość  stężenia  roztworu  nasyconego, 
równą  1,306  •  10-5  mol/l.  Dodatkowe  przybliżenia  nie  zmieniają  praktycznie  tej  wielkości.  Jeżeli  roz¬ 
puszczalność  soli  znajduje  się  poza  zakresem  stosowalności  równania  granicznego,  to  nie  można  jej  dokład¬ 
nie  oznaczyć.  Wyznaczając  przybliżoną  wartość  rozpuszczalności  popełniamy  błąd  tym  większy,  im  lepiej 
jest  rozpuszczalna  dana  sól. 


c)  Wyznaczanie  stopnia  solwolizy 

Jeżeli  rozpuścimy  w  wodzie  sól  słabego  kwasu  lub  słabej  zasady,  to  odczyn  roztworu 
będzie  kwaśny  lub  alkaliczny.  Przyczyną  tego  jest  hydroliza  soli  (por.  rozdz.  XI).  Proces 
hydrolizy  polega  na  wymianie  protonu  między  anionem  lub  kationem  soli  oraz  cząsteczką 
wody.  A  oto  przykłady  reakcji  hydrolizy: 

CH3COO-  +  H20  CH3COOH  +  OH~ 

NH t  +  H20  **  NH3  +  H30+ 

W  obu  przypadkach  przewodnictwo  roztworu  wzrasta,  ponieważ  powolne  jony  octanowe 
lub  amonowe  są  zastępowane  przez  ruchliwe  jony  OH-  lub  H30+.  A  zatem  stopień 
hydrolizy  [tj.  równowaga  reakcji  (21)]  określony  jest  przez  zmiany  przewodnictwa. 
Oznaczmy  przez  A  zmierzone  przewodnictwo  równoważnikowe  roztworu  przy  danym 
stężeniu  jonowym.  Na  wielkość  A  składa  się  przewodnictwo  soli,  która  nie  uległa  hydro¬ 
lizie,  oraz  przewodnictwo  zasady  lub  kwasu,  które  powstały  w  wyniku  hydrolizy.  Ozna¬ 
czając  przez  y  stopień  hydrolizy  otrzymujemy: 

■d  =  (1  y)  d-s5i  V  yA-^WSLS  (zasada)  (22) 

W  przypadku  roztworu  octanu  sodu  A  =  (1— y)ANaCH3COO-fyylNaOH.  Stąd 


y  = 


A— A 


MaCH3COO 


A 


■A 


\NacH3c00 


(23) 


Nieznaczna  początkowo  wartość  d.NaCH3COO  może  być  oznaczona,  jeżeli  do  roztworu 
soli  dodamy  tyle  kwasu  octowego,  że  hydroliza  zostanie  prawie  całkowicie  cofnięta. 
W  obecności  soli  (octanu  sodu)  również  dysocjacja  słabego  kwasu  jest  w  znacznym 
stopniu  cofnięta;  można  ją  zatem  pominąć.  d.NaOH  oznacza  się  w  oddzielnym  pomiarze. 
Tak  więc  wszystkie  wielkości  służące  do  obliczenia  y  są  znane.  Stosując  prawo  działania 
mas  do  reakcji  (21)  otrzymujemy 


Kh 


[a 


CH3C00H 


:]  IVoh  3 


[^H2o]  [flCH3COO~3 


[^CH3COOh]  [gOH~  /oh~3 
[CCH3COO-/cH3COO_] 


(24) 
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Ograniczając  pomiary  do  roztworów  rozcieńczonych  możemy  przyjąć,  że  aktywność 
rozpuszczalnika  jest  stała  oraz  że  współczynnik  aktywności  kwasu  niezdysocjowanego 
równa  się  1.  Ponieważ  w  obszarze  granicznym  Debye’a-Hiickela  /Ch3coo- = /oh- > 
równanie  (24)  ńpraszcza  się  do 


Kh 


[^CH3COOh]  fcoH-]  y2 


[^CH3COO-] 


1-y 


Co 


(25) 


Z  równania  tego  można  obliczyć  stałą  hydrolizy. 

Także  w  rozpuszczalnikach  niewodnych  obserwuje  się  solwolizę  soli,  np. 

N03-  +  HCN  CN~  +  HN03 


(26) 


Solwoliza  cofa  się  pod  wpływem  dodatku  HN03X).  Stopień  solwolizy  można  więc  obli¬ 
czyć  w  podobny  sposób  jak  stopień  hydrolizy. 


d)  Pomiary  kinetyczne 


Pomiary  przewodnictwa  można  stosować  także  do  badania  szybkości  reakcji  oraz 
czasu,  w  jakim  reakcja  osiąga  stan  równowagi.  Dotyczy  to,  oczywiście,,  tylko  reakcji 
przebiegających  dostatecznie  wolno,  w  których  biorą  udział  jony.  Badano  w  ten  sposób 
np.  reakcje  zmydlania,  dwuazowania,  estryfikacji,  przegrupowania  cząsteczkowego  itd. 
Podczas  pomiaru  następuje  wzrost  lub  spadek  stężenia  jonów  albo  zastępowanie  jonów 
bardziej  ruchliwych  przez  mniej  ruchliwe  i  na  odwrót.  Rozpatrzymy  tu  jako  przykład 
zmydlenie  estru  za  pomocą  wodorotlenku  sodowego.  Reakcja  przebiega  zgodnie  z  rów¬ 
naniem 

R!COOR2  +  OH-  R^OO-  +  R2OH  (27) 

Jest  to  reakcja  dwucząsteczkowa.  Oznaczając  przez  x  stężenie  powstającego  anionu 
kwasu  octowego  po  czasie  t  oraz  odpowiednio  przez  a  i  b  początkowe  stężenia  estru 
i  jonów  OH~,  można  napisać  równanie  kinetyczne  reakcji: 

=  k(a—x)  (b—x)  (28) 


które  po  scałkowaniu  przybiera  postać 


k 


1 


ln 


( a—x)b 


(29) 


(i a—b)t  ( b—x)a 

gdzie  k  jest  poszukiwaną  stałą  szybkości  reakcji.  Podczas  reakcji  szybko  poruszające 
się  jony  OH~  są  zastępowane  przez  powolne  jony  octanowe.  Tak  więc  przewodnictwo 
roztworu  stale  maleje.  Przewodnictwo  właściwe  roztworu  %  zmierzone  po  dowolnym 
czasie  t  składa  się  addytywnie,  zgodnie  z  równaniami  (1,94)  i  (1,95),  z  udziałów  odpo¬ 
wiadających  poszczególnym  jonom.  Można  więc  napisać 

%  =  X)  /)H-  “b  ^/rjCOO-  (30) 

ponieważ  stężenie  jonów  Na+  (b)  pozostaje  podczas  reakcji  niezmienione. 


G.  J  a  n  d  e  r,  B.  G  r  u  1 1  n  e  r,  Chem.  Ber.  81,  107  (1948). 
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Oznaczając  przez  «0  przewodnictwo  roztworu  w  chwili  rozpoczęcia  się  reakcji  = 
=  KW+W  otrzymamy 

„  _  b  (JoBT  T  ^isra+)  ^  _^Q~X  /-IIN 

X - 7  H7  ~  Al  VJi; 

fOH'  ^RjCOO-  /~iL 

Z  równania  tego  można  obliczyć  x  po  zmierzeniu  przewodnictwa  właściwego  roztworu. 
Zakłada  się  przy  tym,  że  wartości  /,  a  zatem  i  Al,  nie  zmieniają  się  w  toku  reakcji.  Waru¬ 
nek  ten  nie  jest  nigdy  w  pełni  zachowany.  W  przypadku  jednak  roztworu  dostatecznie 
rozcieńczonego  można  bez  popełnienia  poważniejszego  błędu  przyjąć,  że  całkowite 
stężenie  jonowe  pozostaje  podczas  reakcji  stałe. 

LITERATURA 

G.  J  a  n  d  e  r,  O.  Pfund,  Die  konduktometrische  Massanalyse,  Stuttgart  1945;  Die  Leitfahig- 
keitstitration,  Physikalische  Methoden  der  analyt.  Chemie,  t.  II,  I;  III,  Leipzig  1949.  —  G.  J  a  n  d  e  r, 
Chemie  in  wasserahnlichen  Lósungsmitteln,  Berlin  1949.' — E.  Abrahamczik,  Kondukto¬ 
metrische  Titrationen  w:  H  o  u  b  e  n-W  e  y  1,  Methoden  der  organ.  Chemie,  t.  III,  2  (1955).  ■ —  K.  J. 
Vetter,  Elektrochemische  methoden  zur  Endpunktbestimmung  w  Ullmanns  Encyklopadie  der  techn. 
Chemie,  t.  2/1,  Miinchen  1961. 


5.  PRZEWODNICTWO  SOLI  STAŁYCH  I  STOPIONYCH 

W  rozdz.  III  zapoznaliśmy  się  z  dwoma  krańcowymi  przypadkami  reprezentowa¬ 
nymi  przez  metal  i  izolator.  Półprzewodnikami  nazywamy  ogólnie  substancje,  które 
w  temperaturze  T  =  0  są  izolatorami  i  których  przewodnictwo  rośnie  ze  wzrostem 
temperatury.  Prąd  elektryczny  może  być  przenoszony  przez  jony  lub  elektrony.  Może 
też  występować  jednocześnie  przewodnictwo  jonowe  i  elektronowe.  Oba  rodzaje  prze¬ 
wodnictwa  można  rozróżnić  doświadczalnie  na  podstawie  efektu  Halla1  \  W  przypadku 
przewodnictwa  jonowego  efekt  Halla  jest  bardzo  mały.  Wynika  to  z  dużej  masy  jonów. 
Natomiast  przewodnictwu  elektronowemu  odpowiada  znaczny  efekt  Halla. 

Ograniczymy  się  do  omówienia  mechanizmu  przewodnictwa  w  przewodnikach 
jonowych  o  składzie  stechiometrycznym  (rozdz.  I,  p.  1).  Przykładami  związków  wyka¬ 
zujących  przewodnictwo  jonowe  są  halogenki  srebra  i  metali  alkalicznych  oraz  tlenki 
metali  ziem  alkalicznych.  Świadczą  o  tym  pomiary  liczb  przenoszenia  oraz  znaczny 
wzrost  przewodnictwa  ze  wzrostem  temperatury.  Usunięcie  jonu  z  jego  położenia  rów¬ 
nowagi  w  doskonałym,  niezakłóconym  krysztale  wymaga  bardzo  dużej  energii.  Nieza¬ 
kłócony  kryształ  jonowy  jest  więc  prawie  doskonałym  izolatorem.  Obserwowane  niekiedy 
bardzo  duże  przewodnictwo  jonowe  kryształów  musi  zatem  być  przypisane  zakłóceniom 
w  sieci  krystalicznej.  Te  niedoskonałości  sieci  krystalicznej  mogą  być  dwojakiego  rodzaju: 

a)  Pojedyncze  jony  znajdują  się  w  położeniach  międzywęzłowych.  Odpowiednio 
w  sieci  krystalicznej  pojawiają  się  puste  miejsca.  Zakłócenia  tego  rodzaju  nazywa  się 
defektami  Frenkla. 


9  Patrz  np.  R.  W.  Pohl,  Elektrizitatslehre. 
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b)  Puste  miejsca  pojawiają  się  jednocześnie  w  sieci  kationowej  i  anionowej.  Jony  nie 
zajmują  jednak  położeń  międzywęzłowych,  lecz  dyfundują  na  powierzchnię.  Tę  nie¬ 
doskonałość  sieci  krystalicznej  nazywa  się  defektem  Schottky’cgo.  Defekt  Schottky’ego 
jest  najbardziej  prawdopodobny  w  kryształach  halogenków  metali  alkalicznych.  Na¬ 
tomiast  w  krysztale  AgBr  sieć  anionowa  jonów  Br~  jest  praktycznie  niezakłócona.  Część 
jednak  jonów  Ag+  znajduje  się  w  przestrzeniach  międzywęzłowych.  Jony  wykazują 
więc  pewną  ruchliwość,  nawet  w  nieobecności  pola  zewnętrznego.  Wyraża  się  to  w  zmia¬ 
nie  położenia  jonu  oraz  miejsca  wolnego  (tzw.  ,, dziury”).  W  dostatecznie  wysokiej 
temperaturze  ustala  się  równowaga  statystyczna  miejsc  zakłóconych  w  krysztale.  Liczbę 
zakłóceń  w  jednostce  objętości  oblicza  się  (dla  defektów  Frenkla  i  Schottky’ego)  za 
pomocą  statystyki  Boltzmanna 

N  =  N0e~£''2kT  (32) 

gdzie  N0  jest  całkowitą  liczbą  jonów  określonego  rodzaju,  a  $’  energią  aktywacji.  Dla 
defektów  Frenkla  wielkość  $'  jest  równa  energii  koniecznej  do  przejścia  jonu  w  poło¬ 
żenie  międzywęzłowe  z  jednoczesnym  powstaniem  dziury.  W  przypadku  defektów 
Schottky’ego  $'  jest  energią  przeniesienia  dwóch  przeciwnie  naładowanych  jonów 
z  wnętrza  kryształu  na  jego  powierzchnię.  Również  za  pomocą  statystyki  Boltzmanna 
oblicza  się  prawdopodobieństwo  przejścia  jonu  w  położenie  międzywęzłowe  oraz 
wędrówki  dziury  w  krysztale  w  jednostce  czasu 

W  =  ve-&kT  (33) 


gdzie  $  oznacza  energię  aktywacji  konieczną  do  przezwyciężenia  bariery  potencjału, 
a  v  charakterystyczną  częstość  drgań  jonów.  Przyłożenie  zewnętrznego  pola  elektrycz¬ 
nego  E  powoduje  obniżenie  o  wartość  bariery  potencjalnej  w  kierunku  pola; 

e0  oznacza  ładunek  jonu,  a/2  —  odległość  między  położeniem  równowagi  jonów  i  maksi- 


E 


Rys.  65.  Wpływ  pola  zewnętrznego  E  na  energię  aktywacji  przemieszczania  się  jonów  przez  położenie 

międzywęzłowe  ub  dziury  w  krysztale 

mum  bariery  potencjału  {a  jest  więc  odległością  między  dwoma  położeniami  między¬ 
węzłowymi  lub  też  między  dwoma  jonami  o  tym  samym  znaku).  W  kierunku  przeciw¬ 
nym  do  kierunku  pola  bariera  potencjału  obniża  się  o  tę  samą  wartość  (patrz  rys.  65). 
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Częstość  przejścia 
nym.  A  zatem 


zwiększa  się  więc  w  kierunku  pola,  a  zmniejsza  w  kierunku  przeciw- 

We-+  —  v  exp  ( — S{kT)  exp  (ae^El  j2kT) 

We+_  =  rexp(— ó7&T)exp(  —  ae0\E\j2kT) 


Stąd  wzrost  prawdopodobieństwa  przejścia  w  kierunku  pola  wywołany  przez  przyłożone 
pole  elektryczne  wynosi 

W  -  W U -Wu  =  W (exp ^jj®-  _  exp  (35) 

Jeżeli  ae0\E\  <  kT,  to  możemy  napisać  (rozkładając  wyrażenie  potęgowe  w  szereg 
oraz  uwzględniając  dwa  pierwsze  wyrazy) 


W 


W 


ae0\E\ 

kT 


(36) 


Każde  przejście  w  kierunku  pola  powoduje  przesunięcie  ładunku  e0  na  odległość  a. 
A  zatem,  na  podstawie  równań  (32)  i  (36),  natężenie  prądu  elektrycznego  na  jednostkę 
powierzchni  określa  wzór 


i  =  NW 


a2e20\E\ 

kT 


(37) 


Odwrotność  oporu  na  jednostkę  objętości,  tj.  przewodnictwo  właściwe  wynosi  więc 


x  =  NW 


a2el 

kT 


const  exp 


+  < 


jjkT 


(38) 


dla  przypadku,  kiedy  praktycznie  przemieszczają  się  tylko  jony  jednego  rodzaju.  Po¬ 
twierdzono  to  w  wielu  przypadkach  drogą  pomiarów  liczb  przenoszenia  (por.  rozdz.  I, 
p.  8).  Zgodnie  z  równaniem  (38)  log;*:  powinien  być  liniową  funkcją  1/T.  Potwierdzono 
to  w  drodze  doświadczalnej  dla  wysokich  temperatur^,  w  których  przewodnictwo  ma 
charakter  prawie  wyłącznie  jonowy. 

Dla  KC1  w  temp.  560°C  wartość  $'  oceniono  na  2,56  eV,  a  8  na  0,82  eV.  Częstość, 
z  jaką  kationy  opuszczają  swe  normalne  położenia  w  sieci  krystalicznej,  wynosi  (w  temp. 
300°K)  100,6  x  1  s-1.  Wielkość  ta  wchodzi  w  skład  stałej  w  równaniu  (38).  Dla  anionów 
jest  ona  105  razy  mniejsza.  Wynika  to  stąd,  że  praktycznie  mamy  do  czynienia  z  prze¬ 
mieszczaniem  się  kationów  przez  wolne  miejsca  w  sieci. 

Sól  stopioną  możemy  również  traktować  jako  silnie  zakłóconą  sieć  krystaliczną. 
Liczba  defektów  jest  przy  tym  bardzo  duża  i  praktycznie  niezależna  od  temperatury. 
Stąd  zależność  %  od  temperatury  uwarunkowana  jest  tylko  przez  energię  aktywacji 
E.  Otrzymujemy  więc 

%  —  C+exp(— <f+/^T)+C_exp(  —  SJkT)  %  Cexp(—S’/kT)  (39) 


x)  Patrz  W.  L  e  h  f  e  1  d  t,  Z.  Physik  85,  717  (1933).  Wykładniczy  wzrost  x  z  temperaturą  tłumaczy, 
dlaczego  wiele  substancji,  które  w  temperaturze  pokojowej  są  dobrymi  izolatorami  (szkło,  porcelana,  pręt 
Nernsta),  przewodzi  bardzo  dobrze  prąd  elektryczny  w  wysokich  temperaturach. 
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przyjmując,  że  także  w  soli  stopionej  liczba  przenoszenia  jonów  jednego  znaku  znacznie 
przewyższa  liczbę  przenoszenia  jonów  o  znaku  przeciwnym.  Również  więc  dla  soli 
stopionych  należy  oczekiwać  prostoliniowej  zależności  między  log^:  a  1  jT.  Zostało  to 
potwierdzone  na  wielu  przykładach  (np.  halogenki  metali  alkalicznych,  AgCl,  T1C1  itd.). 
Wiele  jednak  soli  jak  LaCl3,  PbCl2,  ZnCl2  i  inne  nie  podporządkowuje  się  równaniu  (39). 
Wynika  to  ze  znacznego  udziału  wiązania  kowalencyjnego  w  tych  solach.  Tak  więc 
liczba  jonów  oraz  liczby  przenoszenia  soli  zmieniają  się  wraz  z  temperaturą,  co  jest 
uwarunkowane  budową  chemiczną  soli.  Wpływa  to  oczywiście  na  zmianę  wielkości 
stałych  C  i  $  w  równaniu  (39). 

Również  lepkość  cieczy  (jako  funkcja  temperatury)  spełnia  podobną  zależność  jak  przewodnictwo: 

V  =  C'exp(B;kT)  (40) 

gdzie  B  oznacza  energię  aktywacji  płynięcia.  Okazuje  się,  że  B  jest  zawsze  znacznie  większe  od  S’1').  W  przy¬ 
padku  halogenków  metali  alkalicznych  stosunek  Bj$  wynosi  od  3  do  6.  Fakt  ten  można  wyjaśnić  przeno- 


Tablica  37 

Przewodnictwo  równoważnikowe  A  oraz  energie  aktywacji  dla 
przewodnictwa  ( E )  i  lepkości  (B)  niektórych  soli  stopionych 


Sól 

A 

E  [kcal/mol] 

B  kcal/mol 

LiCl 

183 

1,15 

8,8 

NaCl 

150 

1,54 

9,4 

KC1 

120 

2,30 

7,8 

RbCl 

94 

2,83 

— 

CsCl 

86 

3,33 

— 

LiBr 

177 

1,75 

— 

.  NaBr 

148 

1,84 

10,6 

KBr 

109 

2,55 

7,9 

NaJ 

150 

1,25 

7,4 

KJ 

104 

2,75 

9,2 

AgCl 

118 

0,99 

5,3 

AgBr 

99 

0,70—1,00 

4,5— 5,4 

AgJ 

105 

0,80 

5,8 

CuCl 

94 

0,85 

5,5 

MgCl2 

35 

3,56 

— 

CaĆl2 

64 

4,10 

9,5 

SrCl2 

69 

4,00 

— 

BaCl2 

77 

4,15 

— 

CdCl2 

58,5 

2,30 

■  4,5 

CdBr2 

41,2 

2,75 

— 

PbCl2 

53,0 

3,30—4,50 

6,6 

PbBr2 

27,0 

4,35 

9,2 

0  Patrz  H.  B  1  o  o  m,  E.  Heymann,  Proc.  Roy.  Soc.  [London]  Ser.  A188,  392  (1947);  B.  S. 
Harrap,  E.  Heymann,  Trans.  Faraday  Soc.  51,  259,  268  (1955). 
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szeniem  prądu  elektrycznego  głównie  przez  małe  kationy.  Natomiast  w  przypadku  pomiarów  lepkości 
decydujący  jest  oczywiście  udział  dużych  anionów.  Również  zależność  %  i  r\  od  temperatury  jest  różna. 
Przewodnictwo  równoważnikowe  stopionych  halogenków  metali  alkalicznych  zależy  dużo  bardziej  od 
rodzaju  kationu  niż  od  rodzaju  anionu.  Świadczy  to,  że  w  halogenkach  alkalicznych  prąd  elektryczny 
przenoszony  jest  przez  kationy.  Przewodnictwo  równoważnikowe  stopionych  soli  oblicza  się  na  podstawie 
x  i  objętości  molowej.  To  samo  dotyczy  przewodnictwa  stopionych  halogenków  srebra.  Natomiast  w  przy¬ 
padku  halogenków  metali  ziem  alkalicznych,  kadmu  i  ołowiu  zarówno  A  jak  i  $  zależą  od  rodzaju  anionu. 
W  stanie  stopionym  prąd  elektryczny  jest  w  tych  solach  przenoszony  głównie  przez  aniony.  Wartości 
A  dla  CdCl2,  MgCl2  i  PbCl2  są  mniejsze  niż  dla  halogenków  metali  ziem  alkalicznych.  Wskazuje  to,  że 
wiązanie  w  tych  solach  ma  charakter  częściowo  kowalencyjny.  Jednocześnie  obserwuje  się  dla  tych  soli 
mniejsze  wartości  energii  aktywacji.  W  tabl.  37  podano  wartości  liczbowe  potwierdzające  wspomniane 
obserwacje. 

Przewodnictwo  mieszaniny  soli  stopionych  jest  prawie  zawsze  mniejsze  od  sumy 
przewodnictw  poszczególnych  składników.  Znaczne  odchylenia  od  addytywności  prze¬ 
wodnictwa  występują  wówczas,  kiedy  składniki  mieszaniny  tworzą  związki  komplek¬ 
sowe,  np.  w  układach  CdCl2 — NaCl,  CdCl2 — KC1  lub  PbCl2 — KC1.  W  pewnych  przy¬ 
padkach  pojawiają  się  nawet  minima  na  krzywej  zależności  między  składem  mieszaniny 
a  jej  przewodnictwem.  Minima  te  odpowiadają  składom,  dla  których  w  stanie  stałym 
składniki  mieszaniny  tworzą  związki  chemiczne,  jak  to  wynika  z  krzywych  topnienia. 
Udział  dużych  jonów  kompleksowych  jak  [CdCLJ2-  lub  [CdCl6]4-  w  jprzewodnictwie 
jest,  zgodnie  z  przewidywaniem,  praktycznie  równy  zeru.  Na  wykresach  zależności 
energii  aktywacji  i  od  składu  mieszaniny  występują  odpowiednio  maksima.  Wskazują 
one  na  to,  że  energia  aktywacji  i  została  powiększona  o  energię  dysocjacji  kompleksu. 
Prawdopodobnie  również  mechanizm  przewodnictwa  stopionych  krzemianów,  jak 
Ca  O — Si02,  MnO — Si02  i  A1203 — Si02,  polega  na  przenoszeniu  prądu  przez  kationy. 
Obserwuje  się  przy  tym  różne  wartości  stopnia  dysocjacji1^ 
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6.  PÓŁPRZEWODNIKI  ELEKTRONOWE 


Przewodnictwo  elektryczne  ciał  stałych  uwarunkowane  czystym  przewodnictwem 
jonowym  jest  w  normalnej  temperaturze  bardzo  małe  (<  10-7  O'1  ■  cm-1).  Przewodni¬ 
ctwo  jonowe  nigdy  jednak  nie  występuje  w  czystej  postaci.  W  temperaturach  różnych 
od  zera  towarzyszy  mu  zawsze  samoistne  przewodnictwo  elektronowe.  Przewodnictwo 
to  może  być  w  pewnych  przypadkach  bardzo  małe  w  porównaniu  z  innymi  rodzajami 
przewodnictwa  (por.  rozdz.  III).  Liczba  swobodnych  elektronów*  równa  jest  liczbie 
dziur  n  =  p.  Zgodnie  z  równaniem  (111,91) 


n 


—  p  =  (NNV)1/Z  exp 


E—Ev 

2kT 


(41) 


Patrz  J.  0’M.  B  o  c  k  r  i  s,  Disc.  of  Faraday  Soc.  4,  265  (1948). 
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Liczba  swobodnych  elektronów  i  dziur  jest  tym  większa,  im  mniejsza  jest  przerwa 
energetyczna  między  pasmem  przewodnictwa  a  pasmem  walencyjnym  oraz  im  wyższa 
jest  temperatura.  Różnica  E—Ev  jest  dla  kryształów  jonowych  bardzo  duża.  Stąd 
samoistne  przewodnictwo  elektronowe  jest  bardzo  małe  w  porównaniu  z  innymi  rodza¬ 
jami  przewodnictwa  (przewodnictwem  jonowym  i  domieszkowym).  W  kryształach 
walencyjnych  jednak,  przede  wszystkim  dla  pierwiastków  IV  grupy,  może  być  ono 
znaczne.  Na  przykład,  w  temperaturze  powyżej  150°C  przewodnictwo  germanu  można 
uważać  za  samoistne1). 

Elektrony  w  paśmie  walencyjnym  nie  mogą  bez  dostarczenia  energii  zmieniać  swo¬ 
jego  położenia.  W  rozumieniu  fizyki  atomowej  oznacza  to,  że  biorą  one  udział  w  dwu- 
elektronowych  wiązaniach  między  atomami  Ge.  Energia  termiczna  może  wybić  jeden 
elektron  z  wiązania  między  atomami  Ge  (różnica  E—Ev  jest  mała).  Taki  elektron 
może  się  prawie  swobodnie  poruszać  po  krysztale.  Przechodzi  on  do  pasma  przewodni¬ 
ctwa.  Pozostaje  po  nim  puste  miejsce  (zwane  dziurą).  Pusty  poziom  może  być  zajęty 
przez  sąsiadujący  z  nim  elektron.  W  ten  sposób  dziura  także  przemieszcza  się  w  krysztale 
(przewodnictwo  dziurowe). 

Obok  przewodnictwa  samoistnego  istnieje  także  przewodnictwo  domieszkowe. 
W  niskich  temperaturach  przeważa  przewodnictwo  domieszkowe;  przewodnictwo 
samoistne  może  być  wówczas  niedostrzegalne,  jak  np.  w  przypadku  germanu  w  tempera¬ 
turach  poniżej  150°C2). 

f :  v  Przewodnictwo  domieszkowe  wywołane  jest  zakłóceniami  w  sieci  krystalicznej. 
Istnieją  pewne,  ściśle  ograniczone  miejsca  w  krysztale,  w  których  doskonała  periodycz- 
ność  sieci  krystalicznej  zostaje  naruszona.  Zakłócenia  spowodowane  zastąpieniem  pew¬ 
nego  atomu  w  sieci  przez  atom  o  innej  wartościowości  mogą  polegać  na  dostarczeniu 
dodatkowego  elektronu  lub  utworzeniu  dziury  w  paśmie  walencyjnym.  Będziemy  więc 
rozróżniać  domieszki  donorowe  i  akceptorowe.  Działanie  domieszek  donorowych  i  akcep¬ 
torowych  omówimy  na  przykładzie  kryształu  germanu,  w  którym  atomy  germanu  są 
zastępowane  przez  atomy  o  różnej  wartościowości.  Jeżeli  atom  arsenu  zawierający 
5  elektronów  znajdzie  się  w  krysztale  germanu  zamiast  atomu  germanu,  to  kryształ 
będzie  miał  o  jeden  elektron  więcej  niż  czysty  german.  Cztery  elektrony  zostają  zużyte 
do  utworzenia  czterech  wiązań  atomowych,  za  pomocą  których  atom  arsenu  połączony 
jest  z  siecią  krystaliczną  germanu.  Piąty  elektron  związany  jest  z  dodatnio  naładowanym 
jądrem  arsenu.  Wiązanie  to  jest  jednak  słabe  (stała  dielektryczna  germanu  s  =  16). 
Można  to  określić  w  inny  sposób :  chmura  elektronowa  rozciąga  się  daleko  wokół  atomu 
arsenu.  W  związku  z  tym  elektron  ten  potrzebuje  bardzo  niewiele  energii,  aby  oderwać 
się  od  swego  atomu  macierzystego.  Wystarczy  słabe  pobudzenie  termiczne,  aby  po¬ 
ruszał  się  jako  swobodny  elektron  w  krysztale.  Atom  arsenu  działa  więc  jako  donor 
elektronu.  Można  to  wyrazić  za  pomocą  następującego  równania: 

_ _  D*<±D+- j-e0-  (42) 

K.  L  a  r  k-H  o  r  o  v  i  t  z,  V.  A.  Johnson:  Phys.  Rev.  69,  258  (1946). 

2)  Jeżeli  german  nie  jest  bardzo  wysokiej  czystości,  to  w  temperaturze  150°C  wykazuje  również 
przede  wszystkim  przewodnictwo  domieszkowe.  Bardzo  trudno  jest  uzyskać  przewodnictwo  będące 
głównie  przewodnictwem  samoistnym. 
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Symbole  w  równaniu  (42)  nie  wymagają  bliższych  wyjaśnień.  Równanie  to  dla  omówio¬ 
nego  przykładu  można  przepisać  w  postaci: 

As  #*  (Ge)  As  (Ge)  +  ©  (42a) 

Symbol  #  (Ge)  oznacza  tu  zakłócenie  w  sieci  krystalicznej  germanu.  German  stał  się 
półprzewodnikiem  typu  n  (w  języku  angielskim  negatwe  —  ujemny);  ma  on  jeden 
elektron  „nadliczbowy”.  Atom  arsenu  powoduje  powstanie  nowego  poziomu  energetycz¬ 
nego  (poziom  domieszkowy)  w  obszarze  wzbronionym  między  pasmem  walencyjnym 
a  pasmem  przewodnictwa.  Poziom  domieszkowy  znajduje  się  zawsze  blisko  atomu 
domieszkowego.  Zakres  występowania  tego  pasma  jest  więc  ograniczony.  Zaznaczono 
to  za  pomocą  krótkiej  kreski  na  schemacie  poziomów  energetycznych  (patrz  rys.  66). 
Po  wzbudzeniu  elektron  przechodzi  z  poziomu  domieszkowego  do  pasma  przewodnictwa. 
Odległość  między  dolnym  poziomem  pasma  przewodnictwa  a  poziomem  domieszkowym 
(donorowym)  odpowiada  energii  dysocjacji  elektronów  w  atomie  arsenu. 


pasmo 

^  przewodnictwa 


Walencyjne 


przejście  elektronu 


przejście  dziury 


półprzewodnik  typu  n  półprzewodnik  typu  p 


Rys.  66.  Model  pasm  energetycznych  półprzewodnika  domieszkowego 


Jeżeli  zamiast  arsenu  w  sieci  germanu  znajdzie  się  atom  indu  zawierający  3  elektrony 
walencyjne,  to  do  utworzenia  czterech  wiązań  atomowych  zabraknie  jednego  elektronu. 
Istnieje  możliwość  przejścia  elektronu  z  innego  wiązania  w  to  brakujące  miejsce.  Oczy¬ 
wiście,  powstanie  wówczas  jedna  dziura  w  paśmie  walencyjnym.  Atom  indu  działa  więc 
jak  akceptor  elektronów.  Można  to  przedstawić  równaniem: 

A*<±A~+®  (43) 

0  oznacza  dodatnią  dziurę  w  układzie.  Może  ona  prawie  swobodnie  poruszać  się  po 
krysztale.  German  staje  się  w  ten  sposób  półprzewodnikiem  typu  p  (z  angielskiego 
positwe  —  dodatni).  Zapisujemy  to  symbolicznie 

In  **  (Ge)  ^  In  (Ge)  +  ©  (43a) 

Atom  indu  powoduje  powstanie  nowego  poziomu  domieszkowego  powyżej  pasma 
walencyjnego  zwanego  poziomem  akceptorowym  (rys.  66).  Właściwości  elektronu 
i  dziury  są  jednakowe.  Można  mówić  zarówno  o  przejściu  elektronu  jak  i  dziury  na 
wyższy  poziom  energetyczny. 

Przewodnictwo  półprzewodnika  donorowego  w  temperaturze  powyżej  zera  bez¬ 
względnego  ma  charakter  głównie  przewodnictwa  domieszkowego;  kryształ  jest  prze¬ 
wodnikiem  typu  n.  Początkowo  przewodnictwo  jest  małe.  Rośnie  ono  wraz  z  tempera¬ 
turą,  ponieważ  coraz  więcej  atomów  donora  ulega  jonizacji.  Jeżeli  wszystkie  atomy 
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donora  utracą  jeden  elektron,  to  przewodnictwo  przestanie  się  zmieniać  ze  wzrostem 
temperatury.  Przewodnictwo  samoistne  jest  w  tym  zakresie  temperatur  znikomo  małe. 
Z  dalszym  jednak  wzrostem  temperatury1*  przewodnictwo  znowu  zaczyna  szybko 
rosnąć,  ponieważ  wzrasta  przewodnictwo  samoistne.  W  przewodnikach  samoistnych 
przewodnictwo  typu  n  i  typu  p  jest  jednakowe.  Udział  przewodnictwa  typu  n  i  typu  p 
w  sumarycznym  przewodnictwie  półprzewodnika  zależy  od  wzajemnego  położenia 
pasm  energetycznych  oraz  od  temperatury.  Stężenie  swobodnych  elektronów  ( n )  i  dziur 
(■ p )  określone  jest  równaniem  (III,  91) 

pn  —  n] 

Dla  germanu  nt  x  2,5  •  1013  [cm-3].  Aby  więc  przewodnictwo  germanu  było  samoistne 
(p  —  n),  stężenie  obcych  atomów  domieszek  (z  których  każdy  dostarcza  albo  jeden 
elektron,  albo  jedną  dziurę)  powinno  być  nie  większe  niż  tii.  W  przeciwnym  przypadku 
będzie  przeważać  albo  przewodnictwo  typu  n ,  albo  przewodnictwo  typu  p.  Stężenie 
zanieczyszczeń  w  germanie  nie  może  więc  przekraczać  2,5  •  1013  •  1000/6,2  •  1023 
s  4-  10-8m  (!)2). 

Zakłócenia  sieci  krystalicznej,  polegające  na  przesunięciu  się  jonu  z  węzła  sieci  do 
przestrzeni  międzywęzłowych,  prowadzą  również  do  pojawienia  się  przewodnictwa 
elektronowego.  Centra  F  Pohla  w  kryształach  KC1  stanowią  nieobsadzone  węzły  w  sieci 
anionowej.  Każda  „dziura”  w  sieci  anionowej  odpowiada  jednemu  dodatkowemu  ła¬ 
dunkowi  dodatniemu.  W  krysztale  brak  jest  bowiem  jednego  jonu  ujemnego.  Dodatnia 
dziura  może  schwytać  jeden  elektron. 

€!□  +  +  ©  Cl  □  *  (44) 

Powstaje  wówczas  centrum  F,  pozbawione  ładunku  elektrycznego.  Centrum  F  przy¬ 
pomina  donorowy  poziom  domieszko wy3).  KC1  jest  w  obecności  centrów  F  półprze¬ 
wodnikiem  typu  n.  Natomiast  dziury  w  sieci  kationowej  obserwuje  się  np.  w  kryształach 
NiO  lub  Cu20,  które  mają  nadmiar  tlenu.  Ich  działanie  przypomina  akceptorowy  poziom 
domieszkowy.  Tego  rodzaju  kryształy  są  półprzewodnikami  typu  pA) 

CuP-  +  ©  «=>  CuiH*  (45) 

Ni  □  =  +  2©  :j=±  Ni  □  * 

W  tlenku  cynku  nadmiarowe  jony  Zn  znajdują  się  w  położeniach  międzywęzłowych. 
Dodatni  ładunek  jonu  Zn  przyciąga  elektrony: 

Zn  Q+  +  ©  Zn  O*  (46) 


1(  Światło  wywołuje  podobny  efekt. 

2)  Jest  to  słuszne  dla  temperatury  pokojowej.  W  wyższych  temperaturach  nt  jest  większe.  Tak  więc 
w  temp.  150°C  obserwuje  się  przede  wszystkim  przewodnictwo  samoistne. 

’ '  Zakłócenie  w  sieci  krystalicznej  można  obrazowo  porównać  do  nie  obsadzonego  węzła  w  sieci 
anionowej  jonów  Cl-,  w  którego  sąsiedztwie  znajduje  się  obojętny  atom  K. 

4)  Dodatnie  dziury  odpowiadają  z  chemicznego  punktu  widzenia  jonom  wielowartościowym  (Cu2+ 
lub  Ni3+). 
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Atom  cynku  w  położeniu  międzywęzłowym  działa  jak  donor;  kryształ  tlenku  cynku 
jest  więc  półprzewodnikiem  typu  n.  Przewodnictwo  półprzewodnika  określone  jest 
przez  różnego  rodzaju  zakłócenia  w  sieci  krystalicznej.  Zakłócenia  te  często  występują 
jednocześnie.  Ich  wpływy  mogą  się  wzajemnie  kompensować  lub  potęgować.  Istnieje 
więc  możliwość  zmieniania  w  szerokich  granicach  przewodnictwa  półprzewodnika  przez 
wprowadzanie  domieszek  (ang.  doping ).  Podobne  możliwości  stwarza  dyfuzja  w  kryszta¬ 
łach  tych  półprzewodników.  Przykładem  jest  tu  tlenek  niklu  NiO.  Czysty  NiO  jest 
izolatorem  w  atmosferze  beztlenowej  i  w  temperaturze  pokojowej.  Przewodnictwo  NiO 
rośnie  ze  wzrostem  ciśnienia  tlenu1  \  Nadmiar  tlenu  wbudowuje  się  w  kryształ.  Powstają 
więc  dodatnie  dziury,  a  zatem  NiO  staje  się  półprzewodnikiem  typu  p.  Można  również 
zwiększać  przewodnictwo  NiO  przez  wprowadzanie  Li202).  Wówczas  jony  Li+  zastę¬ 
pują  w  sieci  jony  Ni2+.  W  miejscach  podstawienia  brakuje  jednego  ładunku  dodatniego. 
Li  działa  w  krysztale  NiO  jak  dodatkowy  ładunek  ujemny.  Aby  kryształ  pozostał  elek¬ 
trycznie  obojętny,  ładunek  ten  powinien  być  skompensowany.  Kompensację  zapewnia 
powstanie  odpowiedniej  liczby  jonów  Ni3+.  W  tym  przypadku,  w  odróżnieniu  od  NiO 
zawierającego  nadmiar  tlenu,  nie  tworzą  się  swobodne  dziury  dodatnie3 Domieszka 
Cr203  do  NiO  wywołuje  efekt  przeciwny.  Trójwartościowe  jony  chromu  zastępują 
jony  Ni2+.  Miejsca,  w  których  jon  Cr3+  zastąpił  jon  Ni2+,  mają  o  jeden  ładunek  dodatni 
za  dużo.  Ten  nadmiarowy  ładunek  zostaje  skompensowany  przez  zniknięcie  jonów 
Ni3+.  Powoduje  to  znaczne  zmniejszenie  przewodnictwa.  Jednocześnie  powstaje  jedna 
dziura  dodatnia  (Ni  □  2~)  na  każde  dwa  jony  Cr3+.  Wskutek  tego  rośnie  szybkość  dyfuzji 
niklu  przez  kryształ  NiO  zawierający  jony  Cr3+.  W  związku  z  tym  stopy  niklu  z  chromem 
utleniają  się  szybciej  niż  czysty  nikiel4). 

Opisane  tutaj  właściwości  półprzewodników  odgrywają  dużą  rolę  w  wielu  procesach 
elektrochemicznych.  Elektrody  półprzewodnikowe  spotyka  się  w  większości  ogniw 
(akumulator  ołowiowy,  żelazoniklowy  itd.).  Półprzewodnictwo  ma  również  duże  znacze¬ 
nie  w  procesie  korozji. 

7.  ROZDZIAŁ  IZOTOPÓW  WYWOŁANY  WĘDRÓWKĄ  JONÓW 
W  POLU  ELEKTRYCZNYM 

Już  stosunkowo  dawno  temu  wyrażono  pogląd5),  że  podczas  wędrówki  jonów  w  polu 
-elektrycznym  powinien  wystąpić  efekt  izotopowy.  Wszystkie  jednak  początkowe  próby 
uzyskania  tego  efektu  okazały  się  bezskuteczne6 \  Dopiero  ostatnio  udało  się  zaobser- 

0  H.  H.  Baumbach,  C.  Wagner,  Z.  physik.  Chem.  (B)  24,  59  (1934). 

2)  E.  J.  V  e  r  w  e  y,  P.  W.  Haaywan,  F.  C.  Romeyn,  Chem.  Weekblad  44,  705  (1948). 

3)  Wpływa  to  np.  na  szybkość,  z  jaką  utlenia  się  Ni  tlenem  zawierającym  LhO.  Jest  ona  znacznie 
mniejsza  niż  w  przypadku  czystego  tlenu  [H.  Pfeiffer,  K.  Hauffe,  Z.  Metallkunde  43,  364 
<1952)]. 

4)  C.  Wagner,  K.  E.  Z  i  m  e  n  s,  Acta  Chem.  Scand.  1,  547  (1947).  W  przypadku  dużych 
zawartości  Cr  (>  6%  atom.)  szybkość  utleniania  znowu  maleje.  Powodem  tego  jest  tworzenie  się  spinelu 
{porównaj  K.  Hauffe,  Reaktionen  in  und  an  festen  Stoffen,  Berlin  1955). 

5>  F.  A.  Lindemann,  Proc.  Roy.  Soc.  A99,  102  (1924);  Z.  physik.  Chem.  110,  394  (1924). 

6>  J.  Kendall,  Science  67,  163  (1928);  Naturę  150,  136  (1942). 


7.  Rozdział  izotopów  wywołany  wędrówką  jonów  w  polu  elektrycznym 
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wować  wzajemne  przesunięcie  jonów  izotopowych  w  przewodnikach,  przez  które  prze¬ 
pływał  prąd  elektryczny.  Efekt  ten  występuje  zarówno  w  solach  stopionych^  jak  i  w  roz¬ 
tworach  wodnych2),  a  nawet  w  metalach3  k  Różnice  w  prędkości  poruszania  się  jonów 
w  polu  elektrycznym  stały  się  podstawą  do  opracowania  metody  rozdziału  izotopów, 
która  ma  również  znaczenie  praktyczne4). 

Zasadę  procesu  wzbogacania  izotopów  omówimy  na  przykładzie  elektrolizy  stopio¬ 
nego  LiCl  w  U-rurce  przy  użyciu  elektrod  węglowych.  Wydzielający  się  na  anodzie 
chlor  doprowadza  się  do  katody,  gdzie  chlor  przechodzi  ponownie  do  roztworu  w  postaci 
jonów  Cl".  W  ostatecznymjwięc  wyniku  przez  stopioną  sól  przechodzą  tylko  jony  Cl". 
Natomiast  jony  Li+  nie  biorą  udziału  w  przewodzeniu  prądu.  Pozostają  one  w  stanie 
spoczynku  w  stosunku  do  ścian  naczynia.  Zasadę  ,, wędrówki  przeciwprądowej”  stosuje 
się  zawsze  w  tej  metodzie  rozdziału  izotopów.  Wzbogacenie  lekkiego  izotopu  6Li+  na 
katodzie,  a  ciężkiego  7Li+  na  anodzie  opiera  się  na  różnicach  w  prędkości  poruszania 
się  obu  jonów.  Po  upływie  jednego  tygodnia  można  uzyskać  wzbogacenie  izotopu  6Li+ 
na  katodzie  do  około  20%  w  porównaniu  z  zawartością  6Li  w  naturalnej  mieszaninie 
izotopów  wynoszącą  7,4%.  Wydajność  procesu  nie  może  przekroczyć  pewnej  wartości 
granicznej.  Przyczyną  tego  jest  dyfuzja  i  konwekcja. 

Podobny  jest  przebieg  procesu  w  przypadku  stopionego  metalicznego  potasu.  Wów¬ 
czas  zamiast  jonów  Cl-  przepływają  od  katody  do  anody  elektrony.  Następuje  częściowy 
rozdział  izotopów  39K  i  41K.  Izotop  41K  ulega  wzbogaceniu  na  katodzie.  W  ten  sam 
sposób  rozdzielono  izotopy  Cl"  w  stopionym  T1C1;  nośnikami  prądu  elektrycznego 
są  tu  tylko  jony  T1+. 

Rozdział  izotopów  w  wyniku  wędrówek  jonów  pod  wpływem  pola  elektrycznego 
tłumaczy  się,  omówionymi  poprzednio,  zakłóceniami  w  sieci  krystalicznej  stopionych 
soli.  Oznaczając  odpowiednio  przez  AAC  i  A  l+  różnice  w  wartościach  przewodnictwa 
równoważnikowego  i  ruchliwości  poszczególnych  izotopów,  otrzymamy  następujące 
wyrażenie  na  względną  różnicę  przewodnictw  równoważnikowych  (np.  w  przypadku 
wzbogacania  jednego  z  izotopów  Li+) 

S  (47) 

gdzie  n+  jest  liczbą  przenoszenia. 

Ruchliwość  /+  proporcjonalna  jest  do  prawdopodobieństwa  W  przejścia  jonu  w  poło¬ 
żenie  międzywęzłowe  [zgodnie  z  równaniem  (33)] 

/+~  vexp{-<$IRT)  (48) 

gdzie  &  jest  energią  aktywacji  przejścia  jonu  w  położenie  międzywęzłowe,  a  v  —  częstością 
drgań  charakterystyczną  dla  danego  elektrolitu.  Przyjmując,  że  $  nie  zależy  od  masy 

ł)  A.  K  1  e  m  m,  Naturwiss.  32,  69  (1944). 

2)  A.  K.  B  r  e  w  e  r  i  in.,  Science  104,  156  (1946). 

3)  E.  H  a  e  f  f  n  e  r,  Naturę  192,  775  (1953). 

4)  Porównaj  zwłaszcza  A.  Kłem m,  A.  Lunden  i  in.,  Z.  Naturf.  2a,  9,  245  (1947);  3a,  172, 
622  (1948);  6a,  489  (1951);  Ta,  560  (1952);  8a,  400  (1953);  9a,  684  (1954);  lOa,  279,  282,  924(1955); 
Ha,  71,  75,  203,  280  (1956). 
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izotopu  oraz  że  liczba  defektów  w  sieci  krystalicznej  soli  stopionej  jest  bardzo  duża 
i  niezależna  od  temperatury  (rozdz.  IX,  p.  6)  otrzymamy 


/+  v 


(49) 


Charakterystyczna  częstość  v  proporcjonalna  jest  do  pierwiastka  kwadratowego  z  masy 
zredukowanej,  podobnie  jak  w  przypadku  drgań  cząsteczek: 

1  /  MM'  \~1/2 

M  i  M'  są  masami  drgających  względem  siebie  jonów  o  znaku  przeciwnym1^  A  zatem 


dv  1  M'1/2 

dM~2  (M+M')1/2M3/2 


(51) 


Uwzględniając  równanie  (49)  możemy  napisać 

dv  1  M'  dM  Im  M'  dm  _  dl+ 
~V=  ~~2  M+M'  ~W  =  ~2  ~M  ~h 


(52) 


ponieważ  dM  =  dm ,  gdzie  m  jest  masą  jonu  wzbogaconego  izotopu.  Dzieląc  otrzymaną 
w  ten  sposób  względną  różnicę  ruchliwości  jonów  obu  izotopów  przez  względną  różnicę 
masy  Amjm ,  otrzymamy  z  równania  (52)  i  (47)  tzw.  „efekt  masy”. 


_  AAC  j  Am  l  m  1 

^+  =  “Z7/^r  =  ~  2~ 

Af'  ' 


(53) 


Wyznaczone  doświadczalnie  metodą  spektroskopii  masowej  efekty  masy  mają  z  reguly2) 
wartość  ujemną.  Oznacza  to,  że  izotop  o  mniejszej  masie  ma  większą  ruchliwość.  War¬ 
tość  [j,  dla  stopionych  halogenków  mieści  się  w  granicach  od  — 0,02  do  — 0,2.  Przyjmując, 
że  w  solach  stopionych  M  i  M'  są  równe  odpowiednio  masie  kationu  i  anionu,  wartość 
fA,  dla  ZnBr2  powinna  być  większa  niż  dla  ZnCl 2  (Mgr-  >  M'cr).  Wniosek  ten  znalazł 
potwierdzenie  eksperymentalne.  Wielkość  [jl  rośnie  więc  ze  wzrostem  masy  jonu  o  znaku 
przeciwnym  zawartego  w  związku. 


LITERATURA 

A.  K 1  e  m  m,  Isotopentrennung  durch  Ionenwanderung,  Konferencja  Fizyków,  Wiesbaden  1955. 


‘I  Mi  M'  nie  muszą  być  identyczne  z  masą  kationu  i  anionu.  Na  przykład  dla  roztworów  wodnych 
M  i  M'  zawierają  w  sobie  masę  cząsteczek  wody  hydratacyjnej,  związanej  z  poszczególnymi  jonami. 

2)  Dla  stopionych  metali  (K,  Ga,  In,  Hg)  [i  przyjmuje  wartość  dodatnią  (rzędu  10~5). 


1.  SIŁA  ELEKTROMOTORYCZNA  OGNIWA  GALWANICZNEGO 
JAKO  MIARA  PRACY  REAKCJI  ODWRACALNEJ 

Przepływ  prądu  przez  ogniwo  elektrochemiczne  związany  jest  z  reakcjami  na  elek¬ 
trodach  (patrz  rozdz.  I,  p.  4).  Przez  obwód  zewnętrzny  płyną  elektrony  od  anody,  gdzie 
są  pobierane  przez  metalową  elektrodę,  do  katody,  gdzie  metal  oddaje  je  do  roztworu. 
Ogólnie  proces  można  wyrazić  równaniami: 

R  O  (reakcja  na  anodzie) 

0'+«ey  R'  (reakcja  na  katodzie) 

R  i  O,  względnie  R'  i  O'  oznaczają  postać  odpowiednio  zredukowaną  i  utlenioną 
reagującej  substancji.  W  ogólnym  bilansie  n  elektronów  przechodzi  z  substancji  R 
do  substancji  O.  W  odróżnieniu  od  normalnej  reakcji  chemicznej  elektrony  nie  prze¬ 
chodzą  tu  z  R  do  O  w  sposób  bezpośredni,  lecz  drogą  okrężną  przez  metalowe  elektrody 
i  zewnętrzny  opór.  We  wspomnianym  w  p.  9b  rozdz.  II  ogniwie  Daniella  przebiega 
jedna  z  dwóch  reakcji 

Zn  +  Cu2+  Zn2+  +  Cu  (1) 

Nie  można  z  góry  przewidzieć,  który  z  metali  stanowi  anodę,  to  znaczy  w  jakim  kierunku 

przebiega  reakcja;  zależy  to  od  takich  warunków  jak  stężenie,  temperatura  itd. 

Ogniwo  oznacza  się  ukośną  kreską  (granice  faz). 

Zn/Zn2+/Cu2+/Cu  (2) 

(Również  między  dwoma  roztworami  występuje  granica  faz,  na  której  właściwości 
zmieniają  się  w  sposób  skokowy.)  Znajdujące  się  w  roztworze  aniony  nie  biorą  praktycz¬ 
nie  udziału  w  reakcji,  można  je  więc  w  symbolicznym  oznaczeniu  ogniwa  pominąć. 
Nie  zawsze  substancja  elektrod  bierze  udział  w  reakcji  elektrochemicznej  ogniwa.  Na 
przykład  reakcja 

H2  +  Cl2  +  2H20  2HaO+ +  2C1"  (3) 

może  przebiegać  w  ogniwie 

(H2)  Pt/HCl/(Cl2)  Pt  (4) 

Gazy  jedynie  omywają  platynowe  elektrody.  Zamiast  platyny  można  zastosować  inny 
czynny  katalitycznie  metal  lub  półprzewodnik;  jeżeli  substancja  elektrod  nie  występuje 
w  produktach  reakcji,  można  elektrod  nie  brać  pod  uwagę  w  obliczeniach  termodynamicz¬ 
nych.  Elektrody  tego  typu  nazywa  się  elektrodami  gazowymi.  W  obwodzie  otwartym 
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X.  Siły  elektromotoryczne 


między  elektrodami  występuje  napięcie  spoczynkowe  V0  —  (Zle)j=0.  Napięcie  to  jest 
charakterystyczne  dla  reakcji  elektrochemicznej  ogniwa.  Gdy  można  przyjąć,  że  reakcja 
przebiega  bez  zahamowania,  wówczas  obserwowane  napięcie  nazywa  się  siłą  elektro¬ 
motoryczną  ogniwa  (SEM),  którą  oznacza  się  symbolem  AE.  AE  jest  więc  napięciem 
spoczynkowym,  występującym  gdy  układ  złożony  z  ogniwa  i  napięcia  zewnętrznego 
znajduje  się  w  równowadze  termodynamicznej.  Należy  zawsze  pamiętać,  że  warunek 
I  —  0  nie  jest  wystarczający  dla  równowagi  termodynamicznej ;  reakcja  elektrochemiczna 
ogniwa  musi  ponadto  być  odwracalna  w  stosunku  do  niewielkictfzmian  prądu.  W  ogniwie 
typu  (2)  przy  I  =  0  nie  można  zmierzyć  SEM  reakcji  (4)  w  przypadku,  gdy  roztwór 
jest  kwaśny.  Reakcji 

Zn  Zn2+  +2eo 

towarzyszy  wówczas  reakcja  uboczna  (np.) 

2e0-  +  2H30+  ^  H2  +  2H20 

która  wpływa- na  skok  potencjału  przy  cynku  (patrz  p.  7  tego  rozdziału).  Dla  przeprowa¬ 
dzenia  pomiaru  SEM  określonej  reakcji  elektrochemicznej  ogniwa  konieczne  jest  wyeli¬ 
minowanie  reakcji  ubocznych.  Często  się  więc  zdarza,  że  pomiar  SEM  danej  reakcji 
jest  w  ogóle  niemożliwy.  W  przypadku,  gdy  można  wyeliminować  reakcje  uboczne, 
pomiary  SEM  umożliwiają  otrzymanie  bardzo  dokładnych  danych  termodynamicznych 
dla  danej  reakcji.  Istnieje  bezpośrednia  zależność  między  potencjałem  termodynamicz¬ 
nym  AG  danej  reakcji  a  AE,  co  można  wykazać  w  sposób  następujący.  Wyobraźmy 
sobie  ogniwo,  w  którym  przebiega  odwracalnie  tylko  jedna  reakcja  elektrochemiczna. 
SEM  tego  ogniwa  równoważymy  zewnętrznie  przyłożonym  napięciem  —U  —  AE 
(patrz  rys.  3  bez  oporu  R  i  bez  woltomierza).  Układ  złożony  z  ogniwa  i  zewnętrznego 
napięcia  znajduje  się  w  równowadze  termodynamicznej.  Zmiana  U  inicjuje  przebieg 
reakcji  elektrochemicznej  w  odpowiednim  kierunku.  Przy  niewielkich  zmianach  U 
reakcja  przebiega  w  warunkach  bliskich  równowagi.  Praca  reakcji  w  procesie  odwracal¬ 
nym  równa  jest  dG.  Jednocześnie  w  obwodzie  zewnętrznym  wykonywana  jest  praca 
dQ  •  AE,  gdzie  dQ  jest  ładunkiem,  który  przepłynął  przez  zewnętrzną  część  obwodu 
(równanie  1,66). 

Przy  stopniu  przereagowania  d/ 1  (rozdz.  II,  p.  9)  zmiana  potencjału  termodynamicz¬ 
nego  układu  złożonego  z  ogniwa  i  napięcia  zewnętrznego  przy  stałym  p  i  T  wynosi 

dGc  aik.  =  (neFAE~\~  AG)dX  =  0 

(Cały  układ  znajduje  się  w  równowadze).  Dla  stopnia  przereagowania  odpowiadającego 
równaniu  reakcji1* 

AG  =  - neFAE  (5) 

ne  jest  liczbą  elektronów  wymienionych  w  reakcji  elektrochemicznej  w  jednostkach 
molowych,  a  więc  liczbą  faradajów  przeniesionego  ładunku.  Gdy  substancje  biorące 

AE  może  być  dodatnie  lub  ujemne,  zależne  od  tego,  w  jakim  kierunku  przebiega  reakcja  elektro¬ 
chemiczna  ogniwa.  Dla  jednoznaczności  pisze  się  zwykle  równanie  reakcji  w  taki  sposób,  że  w  danych 
warunkach  reakcja  przebiega  z  lewa  na  prawo.  AG  jest  wówczas  zgodnie  z  przyjętą  konwencją  (rozdz.  II, 
p.  9a)  ujemne,  a  AE  dodatnie.  Według  propozycji  CITCE  tzw.  odwracalne  napięcie  ogniwa  równa  się 
różnicy  potencjałów  elektrod  lewej  i  prawej  elektrody,  tzn.  równa  się  SEM  ze  znakiem  ujemnym. 


1.  Siła  elektromotoryczna  ogniwa  galwanicznego  jako  miara  pracy  reakcji  odwracalnej 


udział  w  reakcji  elektrochemicznej  ogniwa  znajdują  się  w  równowadze  {AG  =  0),  wów¬ 
czas  napięcie  między  elektrodami  równa  się  0. 

W  tabl.  38  podano  różne  oznaczenia  napięcia  i  ich  symbole.  Należy  tu  dodać,  że 
w  tej  dziedzinie  istnieje  jeszcze  dużo  spraw  nie  uzgodnionych. 


Tablica  38 

Oznaczenia  różnych  rodzajów  napięć 


Napięcie 

Symbol 

Definicję  podano  w 

Napięcie  (ogólnie) 

u 

rozdz.  I,  p.  4 

Napięcie  na  zaciskach  (J  ^  0) 

V 

rozdz.  I,  p.  4 

Napięcie  spoczynkowe  ( I  =  0) 

Vo 

rozdz.  I,  p.  4 

Napięcie  ogniwa 

Ae 

(Aej= o  =  V0) 

rozdz.  I,  p.  4 

SEM  (stan  równowagi  termodynamicznej) 

AE 

rozdz.  X,  p.  1 

Polaryzacja  ogniwa 

rozdz.  I,  p.  4 

Wielka  liczba  stosowanych  pojęć  może  początkowo  prowadzić  do  pomyłek.  Prak¬ 
tyczne  jest  jednak  stosowanie  różnych  wyrażeń,  zależnie  od  tego,  czy  rozpatruje  się 
ogniwo  jako  całość,  czy  też  bierze  się  pod  uwagę  tylko  reakcje  elektrodowe  (a  więc 
pomija  się  spadek  napięcia  IR).  Często  również  nie  wiadomo,  czy  w  ogniwie  panuje 
równowaga  termodynamiczna,  czy  też  nie  została  ona  osiągnięta. 

Praktycznie  nigdy  nie  można  całkowicie  wykorzystać  odwracalnej  pracy  reakcji  elektrochemicznej. 
Podczas  odwracalnego  przebiegu  reakcji  AE  ogniwa  musi  być  mierzone  bezprądowo.  Gdy  w  obwodzie 
popłynie  prąd  o  skończonej  wartości,  wówczas  AE  obniży  się  do  napięcia  na  zaciskach;  energia  maksy¬ 
malna  może  więc  być  wykorzystana  tylko  w  pewnej  części,  która  zależy  od  Ra  i  Jedynie,  gdy  i?j  dąży 
do  0  lub  Ra  dąży  do  nieskończoności,  napięcie  na  zaciskach  dąży  do  SEM.  W  każdym  razie  możliwe  jest 
80 — 90%-owe  wykorzystanie  wytworzonej  energii,  podczas  gdy  przy  użyciu  maszyn  parowych  i  silników 
spalinowych  stopień  wykorzystania  energii  wynosi  30 — 35%.  Porównanie  tych  wartości  dowodzi,  jak 
wielkie  znaczenie  techniczne  miałoby  bezpośrednie  wykorzystanie  energii  spalania  węgla  w  ogniwie 
paliwowym  (patrz  rozdz.  XV). 

Nieodwracalność  pracy  wielu  ogniw  związana  jest  ze  zjawiskiem  polaryzacji,  które  zostanie 
szczegółowo  omówione  w  rozdz.  XIV. 

Wybrane  przykładowo  dwa  ogniwa  (2)  i  (4)  różnią  się  tym,  że  w  ogniwie  (2)  mamy 
dwie  rozdzielone  fazy  ciekłe,  a  w  ogniwie  (4)  jedną.  Na  granicy  faz  dwóch  roztworów 
elektrolitów  o  różnych  stężeniach  lub  o  różnym  składzie  występuje  dyfuzja  jonów  (por. 
p.  4d  rozdz.  VI)  wywołująca  różnicę  potencjałów,  wpływającą  na  wielkość  mierzonej 
SEM  ogniwa.  Potencjały  dyfuzyjne  komplikują  procesy  przebiegające  w  ogniwie.  Za¬ 
sadniczo  rozróżnia  się  dwa  rodzaje  ogniw  —  z  potencjałem  dyfuzyjnym  i  bez  niego. 

2.  OGNIWA  GALWANICZNE  BEZ  POTENCJAŁU  DYFUZYJNEGO 
a)  Zależność  SEM  od  stężenia 

Zależność  siły  elektromotorycznej  od  warunków  zewnętrznych,  tzn.  od  ciśnienia, 
temperatury  i  stężenia  względnie  aktywności  składników  reakcji  wynika  z  równania  (5), 
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wiążącego  odwracalną  pracę  reakcji  chemicznej  ze  zmianą  potencjału  termodynamicz¬ 
nego  AG.  W  procesie  odwracalnym  praca  ta  określona  jest  równaniem  (11,220);  należy 
przy  tym  jeszcze  raz  podkreślić,  że  potencjały  chemiczne  reagentów  w  fazach  mieszanych 
zależne  są  od  stężenia,  podczas  gdy  potencjały  chemiczne  składników  w  fazach  czystych 
zależą  jedynie  od  ciśnienia  i  temperatury.  Jako  przykład  niech  posłuży  reakcja  wybucho¬ 
wej  mieszaniny  chloru  i  wodoru  przebiegająca  według  równania  (3): 

(dG)p>T  —  (2/ioHci  Mb:  2  ncl2)dX+{2RT\nawl)dX  (6) 

Przeliczając  na  jednostkowy  molowy  stopień  przereagowania  i  uwzględniając  [równanie 
(V,34)],  że  aHC1  =  aS3 aci-  =  a\  otrzymamy  dla  określonego  ciśnienia  i  temperatury 
H2  i  Cl2  zgodnie  z  równaniem  (11,214) 

)  =  AG  =  AG0A-2RTln-^a-G1-  =  AG0+2RT\n-A %-  (7) 

S2}p,t  «h2o  «iao 

Dla  roztworów  dostatecznie  rozcieńczonych  można  przyjąć,  że  aktywność  wody  jest 

stała  i  równa  jedności,  wówczas  AG  będzie  zależne  jedynie  od  średniej  aktywności  HC1. 

Dla  reakcji  (3)  ne  =  2,  stąd  z  równania  (5)  mamy 

Ar,  AG  o  RT  „  RT  2  ,Q\ 

AE  =  -  - pr-ln«H30+«ci-  =  AE0  -  -y-ln a\  (8) 

Analogicznie  do  AGq  nazywa  się  AE0  normalną  lub  standardową  silą  elektromotoryczną 
ogniwa ;  wartość  jej  zależy  jedynie  od  temperatury  i  ciśnienia  gazów,  nie  zależy  natomiast 
od  stężenia  roztworu  HC1. 

W  celu  ustalenia  jednoznacznych  warunków  jako  temperaturą  normalną  przyjęto 
25  °C,  a  jako  ciśnienie  normalne  —  ciśnienie  jednej  atmosfery.  Zmierzona  SEM  ogniwa 
byłaby  równa  normalnej  SEM,  gdyby  przy  wyżej  podanych  wartościach  temperatury 
i  ciśnienia,  średnia  aktywność  kwasu  solnego  była  przypadkowo  równa  jedności.  J^śli 
użyjemy  jako  jednostki  stężenia  mol/kg  (rozdz.  II,  p.  4d),  odpowiada  to  roztworowi 
1,184  m,  dla  którego  na  podstawie  zmierzonego  średniego  współczynnika  aktywności 
wyliczono,  że  a±  =  m±f±  —  1X). 

W  starszej  literaturze  podaje  się  zwykle  stężenia  w  molach  na  litr,  jednostka  ta  ma  jednak  tę  wadę, 
że  jest  zależna  od  temperatury  (ponieważ  gęstość  zależy  od  temperatury  —  patrz  rozdz.  II,  p.  4d).  Przy 
przeliczeniach  na  stężenia  w  mol/kg  korzysta  się  w  przypadku  roztworów  dostatecznie  rozcieńczonych 
z  równania  (11,109).  Wówczas  równanie  (8)  można  napisać  w  postaci 


RT  2RT  RT 

AE  =  AEq(c)  — —  \nc±]  ±(cj  =  AE0(C )  —  Ingi  ~  lnm±f  ±(m) 

r  cc 


RT 

AEo(m)  ~  ln  m+.f  ±(m) 

Je 


(9) 


Postać  równania  pozostaje  więc  niezmieniona,  a  między  normalnymi  wartościami  SEM  istnieje  zależność 
(ogólnie  słuszna  dla  elektrolitów  1,1 -wartościowych). 


AE0(m)  —  AE0(C ) 


2  RT 


F 


-Ingi 


(10) 


O  Nie  jest  to  jednak  stan  standardowy  rozpuszczonego  HC1,  gdyż  w  innej  temperaturze  aktywność 
roztworu  HC1  o  tym  samym  składzie  będzie  różna  od  jedności.  Mamy  tu  sytuację  podobną  jak  w  przy¬ 
padku  gazu  rzeczywistego,  który  w  temperaturze  Boyle’a  stosuje  się  przypadkowo  do  prawa  gazów  do¬ 
skonałych  (patrz  rozdz.  V,  p.  Sb). 
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Jako  następny  przykład  zastosowania  równania  (11,220)  rozpatrzmy  ogniwo 

Zn/ZnCł2/(Cl2)Pt  (11) 

w  którym  przebiega  reakcja 

Zn  +  Cl2  Zn2+  +  2CT  (12) 

Wartość  SEM  określona  jest  wyrażeniem 
AG  AG  0  RT 


AE 


2 F 


2 F  2 F  lna™'> 


AE0  —  ^ylna^z+a^- 


AE0  —  ^ln 


(13) 


Dla  roztworów  dostatecznie  rozcieńczonych  mZn 2+  =  mZnCl2  i  mcl-  =  2mZnCl2.  Z  równa¬ 
nia  (13)  otrzymamy  więc 

TiT 

AE  =  AE0~^  ln4  <cl2/3±  (14) 


2 F 


Ogólnie,  zależność  SEM  od  stężenia  wyraża  się  równaniem 

AE=AE0-—~  y1  Ina}1  (15) 

7ler 

gdzie  at  oznacza  aktywność  f-tego  składnika  biorącego  udział  w  reakcji,  a  vt  liczbę  jego 
równoważników.  Dla  substratów  reakcji  vt  ma  znak  ujemny,  a  dla  produktów  —  dodatni. 
Gdy,  jak  w  rozpatrywanych  przykładach,  w  reakcji  bierze  udział  tylko  jeden  elektrolit 
dysocjujący  na  v+  dodatnich  i  ujemnych  jonów  i  r++r-  =  v,  wówczas 


vlRT 

AE„ - ~\n  [K+V_-)1,,i»/±] 

nPr 


(15  a) 


Jeśli  AE  wyrażamy  w  woltach,  to  stały  współczynnik  RTjF,  uwzględniając  zamianę 
logarytmów  naturalnych  na  dziesiętne,  ma  wartość: 

k  =  R^-  •  2,3026  =  8?317‘29968g1260  2,3026  =  0,05914[V] 

w  25°C 

W  warunkach  normalnych  w  temp.  25 °C  słuszna  jest  zależność 


0,05914  V1 

AE  =  AE0 - - -  > 


log^[V] 


(16) 

(15b) 


Równanie  (15)  można  wykorzystać  w  rozmaity  sposób.  Mierząc  AE  w  roztworach 
rozcieńczonych  o  znanym  stężeniu  można  obliczyć  normalną  SEM,  a  stąd  standardową 
wartość  potencjału  termodynamicznego  AG0.  Piszemy  więc  równanie  (8)  w  postaci 

AE  =  AE0—2kloga±  =  AE0  —  2k  log  m±  —  2k  log/±  (17) 

Dla  czystego  rozcieńczonego  kwasu  solnego  mamy  m±  —  m+  =  m~  =  mHcl.  Gdy 
stężenie  kwasu  solnego  jest  bardzo  małe,  można  obliczyć /±  z  wystarczającą  dokładnością 
na  podstawie  prawa  Debye’a-rHuckeła  (VI, 42),  a  następnie  wyznaczyć  AE0  z  równa- 
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nia  (17).  Dokładność  uzyskanych  wartości  normalnej  SEM  zależy  jedynie  od  do¬ 
kładności  pomiarów  w  bardzo  rozcieńczonych  roztworach  (patrz  rozdz.  VI,  p.  2). 
W  przypadku  pomiarów  bardzo  dokładnych  i  ogólnie  przy  wyższych  stężeniach  należy 
obliczać  f±  na  podstawie  dokładniejszych  równań  [(VI, 38)  lub  (68)]^,  które  jednak 
zawierają  pewne  stałe  empiryczne.  W  przypadku  gdy  stałe  te  znane  są  z  innych  pomia¬ 
rów,  pomiary  SEM  w  roztworach  o  większych  stężeniach  pozwalają  na  obliczenie  AE0 
z  bardzo  dużą  dokładnością.  W  tym  przypadku  z  równania  (17),  wykorzystując  równa¬ 
nie  (VI, 38),  otrzymujemy: 

AE  =  AE0-2klogm±  +  2kA  (18) 

1  -\-Bay Qim 

Przedstawiając  graficznie  zależność  od  m  otrzymanych  doświadczalnie  wartości  wyraże¬ 
nia 


AE-\-2k  log  m  — 


2kA  ]/@i  m 
1  -\-Ba}/  Qxm 


(na  a  przyjmujemy  wartość  przybliżoną),  otrzymamy  linię  prostą,  ponieważ  zgodnie 
z  równaniem  (VI, 68)  człony  empiryczne  są  prawie  proporcjonalne  do  m.  Ekstrapo¬ 
lacja  prostej  do  m  —  0  daje  normalną  wartość  AE0. 

W  ten  sposób  otrzymuje  się  normalne  wartości  AE0  dla  wielu  ogniw,  różnych  temperatur,  rozpu¬ 
szczalników  niewodnych  i  mieszanych.  W  szerokim  zakresie  temperatur  i  stężeń  zbadano  wspomniane 
już  w  p.  Sb  rozdz.  V  ogniwo2). 

Pt  (H2)/HC1  (m)  [AgCl]/Ag  (19) 


W  przedziale  od  0  do  90°C  można  przedstawić  AE0  jako  funkcję  temperatury  za  pomocą  następującego 
jównania : 

AE0  =  0,23659—4,8564  •  10_4t— 3,4205  ■  10~6ż2  +  5,869  •  10-9f3  [woltów]  (20) 


Obliczone  z  tego  wzoru  wartości  na  AE0  różnią  się  od  zmierzonych  średnio  o  ±0,04  mV. 


Z  AE0  można  łatwo  wyliczyć  standardową  pracę  reakcji  AGq  i  na  podstawie  równa¬ 
nia  (11,219)  termodynamiczną  stałą  równowagi  K  reakcji  elektrochemicznej  ogniwa. 
Dla  reakcji  mieszaniny  chloru  i  wodoru  [równanie  (9)]  otrzymamy  w  warunkach  nor¬ 
malnych  (AE0  =  1,3587  V) 

A  G0  =  -AE02F  =  -RTlnK  (21) 

lub 


1,3587-2.96520 

log/C25o_  8>317. 298,16-2, 3026 


45,95 


K  = 


[<^H30+]2[a:Cl— ]2 

[^H2]  [^ClJ  [flH2o]2 


0  Wyrażając  stężenia  w  molach  na  kilogram  należy  w  równaniu  Debye’a-Huckela  (rozdz.  VI,  p.  2) 

zastąpić  A]/ C  przez  A]/  .  To  samo  dotyczy  stałych  Bi  Cw  równaniach  (VI, 40)  i  (VI, 67)  (patrz 

* 

tabl.  V  dodatku).  Siła  jonowa  jest  w  tym  przypadku  określona  zgodnie  z  równaniem  (V,39)  przez  J  = 

=  1/2  £  misĄ- 

2>  Patrz:  R.  G.  B  a  t  e  s,  V.  E.  B  o  w  e  r,  J.  Res.  Nat.  Bur.  Stand.  53,  283  (1954)  i  podana  tam 
literatura. 
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Stała  równowagi  jest  bardzo  duża  (^1046)  i  równowaga  przesunięta  jest  silnie  w  prawą 
stronę.  Po  wyznaczeniu  opisaną  metodą  normalnej  wartości  SEM  można  wykorzystać 
równanie  (15)  do  określania  średnich  współczynników  aktywności  dla  dowolnych  stężeń 
z  pomiarów  SEM  (jak  to  wspomniano  w  p.  5b  rozdz.  V).  Dysponujemy  więc  jeszcze 
jedną  metodą  bezpośredniego  pomiaru  współczynników  aktywności,  nie  ustępującą, 
jeżeli  chodzi  o  dokładność  uzyskanych  wyników,  metodom  poprzednio  omówionym1^ 
a  przewyższającą  je  zakresem  zastosowania.  Większość  nowych  wartości  współczynni¬ 
ków  aktywności  obliczono  na  podstawie  pomiarów  SEM  odpowiednio  dobranych 
ogniw. 

W  przypadku  gdy  chcemy  tą  metodą  wyznaczyć  współczynniki  aktywności  jakiejś  soli  w  roztworze 
wodnym,  musimy  zbudować  pracujące  odwracalnie  ogniwo,  w  którym  przebiega  tylko  jedna  reakcja 
elektrochemiczna  z  udziałem  jonów  tej  soli.  Napotyka  się  tu  często  wspomniane  już  trudności,  związane 
z  polaryzacją  elektrod,  przeszkadzającą  w  ustaleniu  się  odwracalnego  napięcia  ogniwa;  inne  trudności 
wywołane  są  nietrwałością  elektrody  z  badanego  metalu  w  środowisku  wodnym  (zachodzi  to  dla  elektrod 
z  metali  alkalicznych).  W  podobnych  przypadkach  można  stosować  tzw.  elektrody  amalgamatowe  (sta¬ 
nowiące  roztwory  metali  w  rtęci).  Elektrody  tego  typu  wymagają  jednak  stosowania  specjalnej  techniki 
eksperymentalnej,  łatwo  bowiem  reagują  z  roztworami  wodnymi  i  są  wrażliwe  na  obecność  tlenu  w  roz¬ 
tworze2*.  Podczas  przeprowadzania  pomiaru  należy  zachować  warunki,  w  których  procesy  elektrodowe 
przebiegają  odwracalnie  (stała  odnowa  faz  przez  ciągły  przepływ  prądu).  W  celu  wyznaczenia  współ¬ 
czynników  aktywności  NaCl  można  wykorzystać  ogniwo 

Na*  Hg/NaCl  (m)  [ AgCl]/Ag  (22) 

a  w  nim  reakcję 

Na  +  AgCl  Na+  +  Cl-  +  Ag  -  (22a) 

Ponieważ  SEM  tego  ogniwa  zależy  również  od  stężenia  sodu  w  amalgamacie,  stosuje  się  tu  z  lepszym 
rezultatem  tzw.  podwójne  ogniwo  Helmholtza 

Ag/[AgCl]  NaCl  (mi)/Na*Hg  -  HgNa*/NaCl(mii)  [AgCl]/Ag  (23) 


którego  dwie  części  różnią  się  tylko  stężeniem  NaCl.  Jeśli  np.  ml  >  m11,  to  zgodnie  z  równaniem  (8) 
wartość  SEM  prawej  połowy  ogniwa  jest  większa  i  po  zamknięciu  obwodu  reakcja  według  równania  (22a) 
w  lewej  części  podwójnego  ogniwa  przebiega  z  prawa  na  lewo,  w  prawej  części  - —  z  lewa  na  prawo.  Pewna 
ilość  NaCl  ubywająca  z  lewej  połowy  pojawia  się  w  prawej  połowie.  Całość  procesu  polega  na  wyrównaniu 
stężeń  NaCl.  Gdy  ml  =  w11,  wówczas  AE  =  0.  Ogniwa  tego  typu  nazywa  się  ogniwami  stężeniowymi. 
Zgodnie  z  równaniem  (17)  wartość  SEM  ogniwa  stężeniowego  określona  jest  wzorem: 


AE  = 


RTi  (a1*)2 

- In - 

F  (a®2 


=  2k  log 


m 


(24) 


Stąd  można  wyznaczyć /£  w  zależności  od/J.1,  a  ten  ostatni  oblicza  się  z  równania  (VI, 38).  Ogniwa  z  ele¬ 
ktrodami  amalgamatowymi  pracują  pewnie  przy  stężeniach  powyżej  0,05  n;  do  ekstrapolacji  można  tu 
stosować  jedynie  rozszerzone  równania  Debye’a  i  Hiickela.  Niektóre  ogniwa,  np. 


Cd*Hg/CdS04[Hg2S04]/Hg 


(25) 


wykazują  stałe  i  odtwarzalne  napięcie.  Gdy  amalgamat  i  roztwór  są  nasycone  odpowiednio  w  stosunku 
do  Cd  i  CdS04,  wówczas  otrzymuje  się  ogniwo  Westona,  opisane  w  p.  5  rozdz.  I,  stosowane  jako  ogniwo 
normalne  do  pomiarów  SEM. 


Ze  względu  na  logarytmiczną  zależność  między  AE  i  a  pomiary  SEM  muszą  być  bardzo  dokładne 
(patrz  uwagi  w  p.  5b  rozdz.  V). 

2)  Patrz  H.  S.  H  a  r  n  e  d,  J.  Am.  Chem.  Soc.  51,  416  (1'929). 
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Ogniwo  podwójne 


Pt  (H2)/MeOH  (mI)/MexHg/MeOH  (mii)/Pt  (H2) 


(26) 


służy  do  wyznaczania  współczynników  aktywności  wodorotlenków  metali  alkalicznych.  W  tym  przy¬ 
padku  proces  sumaryczny  stanowi  przejście  pewnej  ilości  MeOH  z  roztworu  bardziej  stężonego  do  roz¬ 
tworu  bardziej  rozcieńczonego,  z  jednoczesnym  przejściem  odpowiedniej  ilości  H20  w  kierunku  prze¬ 
ciwnym,  zgodnie  z  równaniem  reakcji  elektrodowej: 

Me+  +  1/2  H2  +  OH-  &  Me  +  H20  (27) 


która  w  każdym  półogniwie  przebiega  w  kierunku  przeciwnym.  SEM  dla  całego  ogniwa  podwójnego 
określa  równanie  analogiczne  do  równania  (24): 


AE" 


RT 


ln 


(alf 

(a  £)2 


RT  , 
+  -^ln 


ii 

«h2o 

i 

oh2o 


(28) 


Ostatni  człon  wyraża  wpływ  różnych  aktywności  H20  w  obydwu  roztworach.  Zasadniczo  można  go 
wyznaczyć  za  pomocą  równania  (11,165)  z  pomiarów  ciśnienia  pary  wodnej  nad  obydwoma  roztworami. 
Ogólnie  jednak,  przynajmniej  jeśli  chodzi  o  roztwory  binarne,  dogodniejsze  jest  obliczanie  aktywności 
wody  za  pomocą  równania  Gibbsa-Duhema  (11,98)  lub  (V,52)  z  aktywności  substancji  rozpuszczonej. 
Służą  do  tego  przybliżone  metody  analityczne  i  graficzne1'.  Sposób  ten  stosuje  się  ogólnie  w  przypadku 
reakcji  elektrochemicznych  w  ogniwach,  gdy  powstają  lub  są  zużywane  cząsteczki  H20.  Na  przykład  dla 
reakcji 

.H2  +  [Pb02]  +  H2S04  [PbS04]  +  2H20  (29) 

przebiegającej  w  ogniwie 

Pt  (H2)/H2S04[PbS04]/Pb02(Pt)  (30)  ^ 

aktywność  H20  można  wyliczyć  z  aktywności  H2S04. 
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b)  Zależność  SEM  od  ciśnienia 


Zależność  SEM  od  ciśnienia  wynika  bezpośrednio  z  równania  (11,70)  określającego 


zależność  potencjału  termodynamicznego  od  ciśnienia 


ldAG\ 

\  Bp  ' r 


słuszna  jest  więc  zależ¬ 


ność 


/  8AE\  _  AV 
\  8p  fT  neF 


(31) 


Zmianę  objętości  A  V  podczas  reakcji  przebiegających  tylko  w  fazie  stałej  i  ciekłej  można 
pominąć;  w  tym  przypadku  SEM  jest  więc  praktycznie  niezależna  od  ciśnienia2).  Gdy 


b  Patrz  H.  S.  H  a  r  n  e  d,  M.  A.  Cook,  J.  Am.  Chem.  Soc.  59,  496  (1937) ;  G.  A  k  e  r  1  6  f, 
G.  Kegeles,  ibid.  62,  620  (1940);  R.  H.  S  t  o  k  e  s,  ibid.  67,  1686  (1945). 

2)  Według  pomiarów  wykonanych  na  ogniwach  amalgamatowych  współczynnik  zależności  SEM 
od  ciśnienia  jest  rzędu  2,8  •  10“6  V/atm,  co  jest  zgodne  z  wartościami  obliczonymi  z  równania  (31).  Patrz 
E.  Cohen,  G.  W.  R.  Oyerdijkink,  Z.  physik.  Chem.  188,  316  (1941). 
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natomiast  w  reakcji  elektrochemicznej  ogniwa  biorą  udział  substancje  w  stanie  gazo¬ 
wym  i  liczba  moli  gazu  ulega  podczas  reakcji  zmianie,  wówczas  występuje  wyraźny 
wpływ  ciśnienia  na  SEM.  Całkując  równanie  (31)  w  granicach  od  1  do  p  otrzymamy 


AEp  =  AE^-^Fj  AVdp  (32) 

Równanie  to  sprawdzono  na  ogniwie 

Pt(H2)/HCl(m  =  0,1)  [Hg2Cl2]/Hg  (33) 

dla  ciśnień  sięgających  1000  atndb  W  ogniwie  zachodzi  następująca  reakcja  chemiczna 

H2  +  2H20  +  [Hg2Cl2]  2Hg  -(-  2H30+  -j-  2C1  (34) 

Zmiana  objętości  po  przereagowaniu  równoważnikowych  ilości  substancji  wynosi 
zgodnie  z  równaniem  (34) 

—  2VHg-\-2VHClaq  —  V[Hg2Cl2y—  FH2  2FH20  (35) 

Jeśli  pominie  się  zmiany  objętości  wywołane  zniknięciem  lub  powstaniem  substancji 
stałych  względnie  rozpuszczonych,  to  ostatecznym  wynikiem  przebiegu  reakcji  będzie 
zmiana  objętości 

AV=-VH2  (36) 

Do  scałkowania  równania  (36)  potrzebna  jest  znajomość  funkcyjnej  zależności  AV 
od  ciśnienia.  Dla  wysokich  ciśnień,  pod  którymi  prowadzono  pomiary,  nie  można  już 
posługiwać  się  równaniem  gazów  doskonałych.  Stosuje  się  tu  równanie  empiryczne: 

pV  =  RT(1  +5,37- 10~4/>+3,5  •  1(T8/)  (37) 

Dla  naszego  przykładu  otrzymamy 


AEP  —  AE\ 


=  AEX 


P  P  P 

^rf~-  +  5.37- 10“4  f  dp+ 3,5  ■  10-  J pdp 

i  ^  i  i 

RT 

-+[ln?  +  5,37.10-4^-l)  +  l,75.10-8fe.2-l)] 


(38) 


AE1  oznacza  SEM  ogniwa  przy^>H2  =  1  atm,  dla  danej  temperatury  i  stężenia  elektro¬ 
litu.  Równanie  zostało  potwierdzone  przez  bardzo  dokładne  pomiary  aż  do  ciśnień 
rzędu  600  atm.  Powyżej  tego  ciśnienia  występują  odchylenia  wywołane  pominięciem 
zmian  objętości  fazy  stałej  i  ciekłej  [równanie  (35)].  Dla  zakresu  stosowalności  równa- 

(RT  \ 

VS2  —  ——  J  otrzymamy  z  równania  (32) 

RT 

AEP  =  AEx  +J~_lnp  (39) 


b  W.  R.  H  a  i  n  s  w  o  r  t  h,  H.  J.  R  o  w  1  e  y,  D.  A.  M  c  I  n  n  e  s,  J.  Am.  Chem.  Soc.  46,  1437 
(1924). 
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AE  wzrasta  liniowo  przy  logarytmicznym  wzroście  ciśnienia.  Zależność  słuszna  jest 
do  log  p  —  2,  tj.  do  ciśnienia  100  atm;  błąd  spowodowany  stosowaniem  równania  gazu 
doskonałego  jest  mniejszy  od  błędu  pomiaru. 


Dla  ogniwa  chlorowodorowego  przy  założeniu  słuszności  równania  gazów  doskonałych,  mamy 


=  AEt  + 


RT 

~2F 


^nPn2  •  Pci2 


(40) 


gdy  na  AE,  przedstawimy  wyrażenia  z  równania  (8)  i  przyjmiemy,  jako  warunki  normalne,  p  —  1  atm 
i  t  —  25  °C,  wówczas  dla  25  °C  i  dowolnego  ciśnienia  w  zakresie  stosowalności  równania  gazów  dosko¬ 
nałych  otrzymamy 


AE25> 


=  AE0- 


RT 

~F~ 


ln  a±  + 


RT 

~2F 


\np-B.2Pc\2  —  2l£o-0,059141og 


(41) 


Przytoczone  w  tabl.  39  (p.  8  tego  rozdziału)  normalne  wartości  E0}t  odpowiadają  ciśnieniu  H2  równemu 
1  atm.  W  pomiarach  praktycznych  należy  więc  uwzględniać  zmiany  ciśnienia  barometrycznego  oraz 
ciśnienie  pary  nad  roztworami.  Gdy  ciśnienie  barometryczne  wynosi  P,  a  ciśnienie  pary  nad  roztworem 
p' ,  wówczas  ciśnienie  wodoru  równe  jest  P-p'  i  zmierzona  SEM  ogniwa  musi  być  przeliczona  na  ciś¬ 
nienie  wodoru  równe  1  atm 

RT 

AE,  =  AE(p_p,)  -  — rln (P-p')  (42) 

Ir 


c)  Zależność  SEM  od  temperatury 


Zależność  potencjału  termodynamicznego  reakcji  AG  od  temperatury  określona 
jest  przez  równanie  (11,209).  Można  wyznaczyć  AG  za  pomocą  równania  (5)  przez 
pomiar  SEM  ogniwa  i  posługując  się  metodą  kompensacyjną  Poggendorffa  utrzymać 
stałość  liczby  postępu  reakcji  przy  zmianie  temperatury  (patrz  rozdz.  II,  p.  9a).  W  takim 
przypadku  z  równania  (11,209)  odpada  drugi  człon  i  otrzymujemy 


neF 

a  po  przeprowadzeniu  różniczkowania 

AH  =  b.f(: 


1  _ 

AH 

(43) 

}Kp 

dAE 

AE | 

(44) 

dT 

Zależność  tę  wykorzystuje  się  często  do  obliczania  ciepła  reakcji;  wyniki  są  dokładniej¬ 
sze  niż  w  przypadku  bezpośrednich  pomiarów  kalorymetrycznych.  Dotyczy  to  przede 
wszystkim  reakcji  przebiegających  częściowo  w  fazach  stałych,  np.  reakcji  (1).  Zgodnie 
z  zależnością  (11,71)  z  wyrażenia 


(45) 


można  obliczyć  entropię  reakcji  znając  współczynnik  temperaturowy  SEM. 
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Nie  można  jednak  stosować  równań  (44)  i  (45)  do  obliczania  ciepła  i  entropii  reakcji,  gdy  substancje 
biorące  udział  w  reakcji  elektrochemicznej  ogniwa  są  w  równowadze  z  fazą  stałą,  stała  zaś  tej  równowagi 
zależy  od  temperatury.  Przykładem  może  tu  być  ogniwo  Clarka: 

Zn/ZnS04 „as.  [ZnS04  •  7HzO]  [Hg2S04]/Hg  (46) 

i  przebiegająca  w  nim  reakcja 

Zn  -j-  [Hg2S04]  — >  ZnSO,  4*  2Hg  (47) 

Roztwór  jest  nasycony  względem  ZnS04-7H2Q;  podczas  przepływu  prądu  przez  ogniwo  wydziela 
się  z  roztworu  sól  siedmiowodna,  a  więc  i  odpowiednia  ilość  wody.  Te  reakcje  międzyfazowe,  wywołane 
przebiegiem  reakcji  głównej,  powodują  dodatkowe  zmiany  entropii  i  entalpii.  W  związku  z  tym  niektórzy 
badacze1)  wyrażają  pogląd,  że  obliczone  wartości  AH  i  AS  dotyczą  nie  głównej  elektrochemicznej  reakcji 
ogniwa  (47),  lecz  procesu  sumarycznego,  który  w  przytoczonym  przykładzie  przedstawia  się  następująco: 

7  A 

Zn  +  [Hg2S04]  4 — — — ~  ZnS04-^4H20„as.  — >  —  — -  ZnS04*7H20  4~  2Hg  (48) 

Zl L—~  i  JŁ  —  7 


ZnS04  •  AH20  wyraża  skład  nasyconego  roztworu  w  molach  H20  na  mol  ZnS04.  Wartość  AG  dla  reakcji 
(48)  i  (47)  jest  oczywiście  jednakowa. 

Równowagi  fazowe  związane  z  reakcją  elektrochemiczną2)  można  uwzględnić  wykorzystując  zależ¬ 
ności  AG  od  ilości  składnika  fc-tego,  pozostającego  w  równowadze  z  fazą  stałą  [zależność  (11,209)]: 


d 


(49) 


Równanie  powyższe  można  stosować  do  wszystkich  reakcji,  nawet  wówczas,  gdy  jeden  lub  kilka  rea¬ 
gentów  biorących  udział  w  reakcji  elektrochemicznej  pozostaje  w  równowadze  z  czystą  fazą  stałą,  a  więc 
również  do  wszystkich  reakcji  zestawionych  w  tabl.  40.  W  przypadkach  praktycznie  interesujących  rów¬ 
nania  wykorzystuje  się  w  sposób  następujący.  Jeśli  wszystkie  reagenty  są  w  równowadze  ze  swymi  czystymi 
fazami,  to  aktywności  ich  dla  dowolnych  wartości  ciśnienia,  temperatury  i  stężenia  pozostałych  substancji 
są  zgodnie  z  przyjętym  zwykle  sposobem  normalizacji  równe  jedności.  Tak  więc  drugi  człon  równania 
(49)  znika  i  z  zależności  AE  od  temperatury  otrzymujemy  bezpośrednio  AH0  lub  zLS0,  niezależnie  od 
rodzaju  rozpuszczalnika  i  od  obecności  innych  substancji.  Jako  przykład  może  służyć  ogniwo 

Ag/[AgCl]  HC1  [Hg2Cl2]/Hg  (50) 

oraz  zachodząca  w  nim  reakcja  elektrochemiczna 

2Ag  +  [Hg2Cl2]  *±  [2AgCl]  4-  2Hg  (51) 

,  8E 

Jeśli  jeden  z  reagentów,  nie  tworzy  roztworu  nasyconego,  to  z  -  otrzymujemy  nie  AH,  lecz  sumę 

8T 

AH  i  skomplikowanego  członu  dodatkowego,  który  można  pominąć  jedynie  wówczas,  gdy  ułamek  molowy 
soli  tworzących  roztwór  nasycony  jest  bardzo  mały  (np.  AgCl,  Hg2Cl2,  Hg2S04  itp.).  W  praktyce  jest  to 
przypadek  najczęściej  spotykany.  Dla  większych  rozpuszczalności  należałoby  uwzględnić  dodatkowo 
wpływ  potencjału  dyfuzyjnego  (patrz  rozdz.  X,  p.  3).  Jeśli  wreszcie  reagent  jest  solwatem  w  roztworze 
nasyconym,  jak  to  ma  miejsce  w  ogniwie  (46),  a  poza  tym  nie  ma  innych  substancji,  które  tworzyłyby 
roztwór  nienasycony,  to  z  równania  (49)  otrzymamy  człon  dodatkowy  do  AH,  zawierający  ciepło  roz¬ 
puszczania  reagentów  biorących  udział  w  reakcji  ogniwa. 


J)  R.  E.  Barieau,  J.  Am.  Chem.  Soc.  72,  4023  (1950);  C.  M.  James,  J.  Chem.  Phys.  19, 
1059  (1951). 

2)  H.  M  a  u  s  e  r,  G.  K  o  r  t  ii  m,  Z.  Naturforsch.  lla,  196  (1956);  J.  C.  M.  L  i,  jf.  Chem.  Phys. 
23,  2012  (1955). 
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Zależność  SEM  od  temperatury  przy  stałym  składzie  fazy  mieszanej  związana  est 
zgodnie  z  równaniem  (15a),  z  zależnością  temperaturową  średniego  współczynnika 
aktywności,  a  poprzez  równania  (11,106)  i  (V,32)  z  cząstkową  molową  entalpią  danego 
elektrolitu 


<31  n/±  _  H2—H20 

8T  ~  RT2 


(52) 


Z  równań  (52)  i  (15a)  otrzymujemy 

8  /  AE-AE0 


H2-H20  =  nPFT 2 


8T 


T 


8(AE-AE0) 

5  8T 


3F(AE-AE0)  (53) 


co  odpowiada  równaniu  Gibbsa-Helmłioltza  (44).  Dla  niezbyt  szerokiego  zakresu 
temperatury  można  przedstawić  AE  i  AE0  w  postaci  szeregu  potęgowego 

AE  =  aĄ-hT  Ą-cT 2  ) 


AEq  —  a^Ą-boT  -^CqT2 


(54) 


Wówczas 


Hz—Hzo  =  neF[(c—c0)T2—(a—a0)] 


(55) 


Za  pomocą  tej  metody  wyznaczono  względne  cząstkowe  entalpie  molowe  HC1  w  wodzie 
wykonując  pomiary  SEM  w  ogniwie  (19)  w  zakresie  temperatury  od  0  do  60°Cb.  War¬ 
tość  wyrażenia  Hz—H2 0  można  również  otrzymać  przez  zróżniczkowanie  równania 
(VI, 68)  względem  temperatury,  przy  czym  zależność  stałej  C  od  temperatury  musi 
być  wyznaczona  empirycznie. 

Względne  cząstkowe  ciepło  molowe  elektrolitu  można  obliczyć  z  zależności  od  tempe¬ 
ratury  wyrażenia  (Hz—H2 0)  posługując  się  równaniami  (11,134)  i  (53) 


cP2-< 


8(H2-Hzo)  ,  82(AE-AEo) 

8T  Ue  1  8T2 


(56) 


Wyrażenie  powyższe  zawiera  drugą  pochodną  AE  względem  temperatury,  aby  więc 
uzyskać  wiarygodne  wartości  na  (CP2—CP20),  pomiary  zależności  AE  od  temperatury 
muszą  być  bardzo  dokładne.  Z  równania  (55)  otrzymuje  się 

CP2-CP2O  =  2neF(c-c0)T  (57) 


Dane  uzyskane  tą  metodą  wykazują  dobrą  zgodność  z  wynikami  bezpośrednich  pomia¬ 
rów  kalorymetrycznych. 
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puje  dodatkowy  skok  potencjału,  wpływający  na  mierzoną  wartość  SEM  ogniwa. 
Potencjałów  dyfuzyjnych  nie  można  uniknąć,  gdy  konieczne  jest  przestrzenne  roz¬ 
graniczenie  dwu  różnych,  złożonych  faz  ciekłych.  Stosując  praktycznie  ogniwa  galwa¬ 
niczne,  np.  do  celów  analitycznych  (pomiary  pH,  patrz  rozdz.  XI),  zawsze  spotykamy 
się  z  potencjałami  dyfuzyjnymi,  stąd  konieczność  bliższego  zapoznania  się  z  tym  za¬ 
gadnieniem.  Skok  potencjału  na  granicy  faz  ciekłych  jest,  zgodnie  z  rozważaniami 
w  p.  4d  rozdz.  VI,  wywołany  faktem,  że  jony  o  różnych  znakach  dyfundują  początkowo 
niezależnie  i  z  różną  szybkością.  Ładunki  dyfundujących  jonów  powodują  spadek  po¬ 
tencjału  elektrycznego  w  kierunku  dyfuzji,  co  wpływa  przyspieszająco  na  jony  powol¬ 
niejsze,  a  hamująco  na  szybsze.  Proces  ten  prowadzi  do  stanu  stacjonarnego,  w  którym 
jony  obu  znaków  dyfundują  z  jednakową  szybkością.  Potencjały  dyfuzyjne  powstają, 
zawsze  wówczas,  gdy  graniczą  ze  sobą  roztwory  o  różnych  stężeniach  lub  różnym 
składzie,  nie  istnieją  bowiem  jony  różnoimienne  o  identycznej  szybkości  dyfuzji. 


a)  Ogniwa  stężeniowe  z  przenoszeniem 

Pierwszym,  najprostszym  rodzajem  tego  typu  ogniw  są  tzw.  ogniwa  stężeniowe 
z  przenoszeniem.  Powstają  one  z  tzw.  ogniwa  Helmholtza,  z  którego  usunięto  dwie 
elektrody  środkowe;  obydwa  roztwory  elektrolitów  graniczą  więc  z  sobą  bezpośrednio. 
Oto  dwa  przykłady  ogniw  tego  rodzaju: 

Pt(H2)/HClmI1/HClmV(H2)Pt  (58) 

ml  >  m11 

Ag/[AgCl]NaClmI/NaClmII[AgCl]/Ag  (59) 

m1  >  m 11 


Procesem  powodującym  powstanie  prądu  jest  wyrównywanie  się  stężeń  obydwu  roz¬ 
tworów  HCł,  względnie  NaCl.  W  "  odróżnieniu  od  podwójnego  ogniwa  Helmholtza, 
jony  wędrują  tu  bezpośrednio  z  jednego  roztworu  do  drugiego,  a  w  przypadku  dostar¬ 
czania  energii  przez  ogniwo  zmiany  stężenia  wywołane  procesami  elektrodowymi 
mogą  być  częściowo  odwrócone.  Przyjmijmy  znowu,  że  ml  jest  większe  od  ml\  a  więc 
np.  w  ogniwie  (58)  potencjał  H2  jest  bardziej  dodatni  w  części  lewej  niż  w  prawej. 
Po  zamknięciu  obwodu  galwanicznego  prawa  elektroda  jest  katodą,  a  lewa  anodą.. 
Podczas  dostarczania  prądu  przez  ogniwo  jony  H30+  wędrują  z  rozcieńczonego  roz¬ 
tworu  do  bardziej  stężonego,  zaś  jony  Cl-  odwrotnie.  Pobraniu  z  ogniwa  ładunku  1  fa- 
rądaja  odpowiada  następujący  bilans: 


Proces  elektrodowy 
Wędrówka  jonów 


Ciecz  katodowa 

-1H+ 

-n-  Cl- 
+  (!  -«_)  H+ 


Ciecz  anodowa 

+  1H+ 
+n_Cl- 

— (1-M-)  H+ 


Suma  -n-  HC1  +n_HCl 
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W  przeciwieństwie  więc  do  podwójnego  ogniwa  Helmholtza  nie  jeden  mol  HC1,  lecz 
jedynie  n~  mola  HC1  przechodzi  z  roztworu  rozcieńczonego  do  bardziej  stężonego. 
Potencjał  termodynamiczny  procesu  rozcieńczania  określony  jest  równaniem: 


AG  =  n_RT ln 


^HCl 

^HCl 


1 1 

2«_i?Tln — - 

«/± 


(60) 


a  odpowiadająca  mu  SEM  przy  uwzględnieniu  równania  (5) 


A  En 


2n_RT  t  mlf± 

ln — —  — 


F 


mnf 


ii/ii 
± 


2w_^log 


m1/1* 

w1?1*1 


(61) 


Zupełnie  analogiczne  rozważania  słuszne  są  dla  ogniwa  (59),  odwracalnego  wobec 
anionu.  W  tym  przypadku  elektroda  zanurzona  w  roztworze  bardziej  rozcieńczonym 
jest  katodą,  w  równaniu  zaś  na  AE  należy  uwzględnić  liczbę  przenoszenia  kationu. 
Równanie  to  wyprowadził  jako  pierwszy  Nernst1)  dla  roztworów  bardzo  rozcieńczo¬ 
nych,  gdy  można  przyjąć,  że/±  =  1.  Rozważając  zagadnienie  w  sposób  ścisły2)  zakłada 
się,  że  skład  roztworu  w  warstwie  dyfuzyjnej  zmienia  się  w  sposób  ciągły  od  m1  do  m11, 
tak  że  różnica  stężeń  w  elementarnych  graniczących  z  sobą  warstwach  jest  rzędu  dm. 
Przy  pobraniu  z  ogniwa  ładunku  1  faradaja  przez  przekrój  warstwy  dyfuzyjnej  przechodzi 

fl  .  fl 

gramojonów  kationu  na  prawo  i  - — -  gramojonów  anionu  na  lewo.  Odpowiada 
l#+l 

to  zmniejszeniu  potencjału  termodynamicznego  o  wartość 


=  (62) 

przy  czym  potencjały  chemiczne  wzięto  z  równania  (V,25).  Całkując  po  całej  warstwie 
dyfuzyjnej  od  m 1  do  m11  otrzymamy 

m11  m11 

(AG)W.  =  j  +  f  d/t.  (63) 

m1  m1 

Do  tego  dochodzi  zmiana  G  wywołana  procesami  elektrodowymi.  W  przypadku  ogniwa 
(59)  są  to  procesy  Ag-)-ICl—  ->  [AgCl]  i  [AgCl]  ->  Ag+nCl“,  lub  ujmując  sprawę 
sumarycznie  IC1~  ->  11  Cl-,  a  więc 


^^elektr.  —  j  (/“-  f^~) 


Całkowitą  zmianę  G  wyraża  się  równaniem 


(64) 


(65) 


1}  W.  N  e  r  n  s  t,  Z.  physik.  Chem.  4,  129  (1889). 

2)  H.  v.  H  e  1  m  h  o  1 1  z,  Wied.  Ann.  3,  201  (1878) ;  patrz  także  E.  A.  Guggenheim,  Ther- 
modynamics,  Amsterdam  1950. 
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Ponieważ  n,-\-n_  —  1  i  - (wl— u1!)  = - 

+  z_  r  '  z+z_ 


f  — z+d/Lt_ ,  równanie  (65) 


można  napisać  w  postaci : 

m 11 

AG  =  »-)  (*-  <*/*+- *+4“-) 

+  “  m1 

Dla  elektrolitów  binarnych,  zgodnie  z  równaniami  (V,26)  i  (V,34)  mamy 
v+iu+-Jrv_n_  =  z+ft-  =  %-[*>+  =  p  2=  iL2+RT\n(m.2f±y 
a  stąd  wyrażenie  na  SEM  dla  ogniwa  stężeniowego  z  przenoszeniem  ma  postać 


AEn 


AG 


F 


vRT  1 
F  z+z 


—  j  (l—n_)d\nm2f± 


(66) 


(67) 


Równanie  jest  słuszne,  gdy  w  roztworze  znajduje  się  tylko  jeden  elektrolit  binarny; 
jako  n  przyjmuje  się  liczbę  przenoszenia  jonu,  który  bierze  udział  w  reakcji  elektrodowej. 
Jeżeli  założymy,  że  v  =  2,  z+  =  —z_  =  1  i  (1— n_)  =  const,  to  otrzymamy  równanie 
(61). 

Pomiary  SEM  ogniw  z  przenoszeniem  jonów  i  bez  przenoszenia  dostarczają  dalszych  możliwości 
wyznaczania  liczb  przenoszenia,  co  jest  widoczne  z  porównania  równań  (24)  i  (61).  Zależność  liczby  prze¬ 
noszenia  od  stężenia  można  uzyskać  porównując  równania  (24)  i  (67) : 

dAEn 


1  —  n. 


n+  = 


dAE 


(68) 


Gdy  będziemy  zmieniać  m 11  przy  stałym  m1,  a  następnie  naniesiemy  na  wykres  zmierzone  wartości  AE 
i  AEn,  wówczas  nachylenie  stycznej  do  otrzymanej  krzywej  określi  wartości  liczby  przenoszenia  w  każdym 
punkcie  krzywej1). 

Ogniw  typu  (59)  można  z  korzyścią  używać  zamiast  ogniw  (23)  do  wyznaczania  współczynników 
aktywności  w  roztworach  rozcieńczonych,  w  których  elektrody  amalgamatowe  pracują  nieodwracalnie. 
Napiszmy  równanie  (67)  w  postaci  różniczkowej 

dAEn 


—  dlogm2/±  = 


2  kn+ 


(69) 


i  oznaczmy 


1  1 

—  =  — —  +  x 


gdzie  n+  jest  liczbą  przenoszenia  dla  stężenia  porównawczego  m' ,  a  x  <Ę  — y— .  Wówczas 


—  logm2/± 


lub 


1  / 

'  1 

2k  \ 

i*'+ 

-dAEn-\-x  dAE„ 


— log— — y— p -  —  ——A - 1 - ^ —  f  xdAEn 

móf  +  2 kn.  2k  J 


(70) 


0  Patrz  np.  R.  H.  S  t  o  k  e  s,  B.  J.  Levien,  J.  Am.  Chem.  Soc.  68,  333  (1946). 
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Całkę  można  obliczyć  metodą  graficzną,  a  następnie  z  równania  można  wyznaczyć  stosunek  /±  do  f'± . 
Ten  ostatni,  średni  współczynnik  aktywności  służy  jako  punkt  odniesienia  i  można  go  z  kolei  wyliczyć 
z  równania  (VI,  3  8).  Opisaną  metodą  wyznaczono  współczynniki  aktywności  wielu  soli  i  ich  zależność 
od  temperatury1). 


LITERATURA 

H.  S.  H  a  r  n  e  d,  B.  B.  Owen,  The  Physical  Chemistry  of  Electrolytic  Solutions,  wyd.  2,  New 
York  1950. 


b)  Potencjał  dyfuzyjny  i  aktywności  indywidualnych  jonów 


Równanie  (67)  na  SEM  ogniwa  stężeniowego  z  przenoszeniem  zawiera  średnie 
współczynniki  aktywności  elektrolitu  jednoznacznie  zdefiniowane  termodynamicznie 
(patrz  rozdz.  V,  p.  5a).  Użyte  w  wyprowadzeniu  równania  potencjały  chemiczne  indy¬ 
widualnych  jonów,  pozbawione  termodynamicznego  sensu,  wypadają  z  równania  po 
przeprowadzeniu  końcowych  obliczeń.  Bez  dodatkowych  założeń  wychodzących  poza 
ramy  termodynamiki  nie  można  więc  rozłożyć  zmierzonej  SEM  na  człony  odpowia¬ 
dające  potencjałom  elektrod  i  potencjałowi  dyfuzyjnemu  [równania  (64)  i  (63)].  Traktu¬ 
jąc  ten  rozkład  formalnie,  otrzymamy  z  równania  (64)  na  sumę  potencjałów  elektrod 
wyrażenie 


AEe = 


RT  m^fcr 
F  111  mlfcr 


(71) 


a  na  potencjał  dyfuzyjny  z  równania  (65)  wyrażenie 

OT11 

RT 


■'dyf. 


AEn—AEe 


F 


d\nm2f+ 


n_ 


s,_ 


d\nm2f_ 


(72) 


Do  matematycznego  opisu  potencjału  dyfuzyjnego  jak  również  potencjałów  elektrod 
potrzebna  jest  znajomość  współczynników  aktywności  indywidualnych  jonów,  których, 
jak  już  wspomniano,  nie  można  zdefiniować  termodynamicznie,  w  związku  z  czym 
niektórzy  autorzy  uważają,  że  pojęcie  aktywności  nie  ma  realnego  sensu  fizycznego. 
Mimo  tego  dogodne  jest  stosowanie  współczynników  aktywności  w  obliczeniach. 
Współczynniki  te  ustala  się  przez  przyjęcie  odpowiednich  założeń.  Istnieją  tu  dwie 
procedury: 

a)  Mclnnes2)  założył,  że  współczynniki  aktywności  jonów  K+  i  Cl-  w  roztworach 
wodnych  o  dowolnym  stężeniu  są  sobie  równe;  ponadto  mają  one  jednakową  wartość 
dla  wszystkich  roztworów  o  tej  samej  sile  jonowej  i  jednakowym  stężeniu  jonów  K+ 
i  Cl-.  Tak  więc  aktywności  jonów  Cl-  w  0,1  n  HC1,  0,1  n  NaCl  i  0,01  n  HCl+0,09  n 
KC1  uważa  się  za  jednakowe  i  równe  aktywności  w  0,1  n  KC1. 


0  Patrz  A.  S.  Brown,  D.  A.  M  c  I  n  n  e  s,  J.  Am.  Chem.  Soc.  57,  1356  (1935);  A.  R.  Go  r- 
don  i  in.,  ibid.  64,  513  (1942);  65,  218  (1943);  68,  58  (1946);  F.  H.  Spedding  i  in.,  ibid.  74,  2781, 
4751  (1952). 

2>  D.  A.  Mc  Inne  s,  J.  Am.  Chem.  Soc.  41,  1086  (1919). 
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b)  Według  propozycji  Guggenheima1*  współczynniki  aktywności  jonów  elektrolitu 
1,1 -wartościowego  uważa  się  za  równe. 

/+  =/-  =  /±  (73) 

Założenie  to  wydaje  się  rozsądne,  w  każdym  razie  dla  bardzo  małych  stężeń,  gdy  jeszcze 
nie  ujawniają  się  praktycznie  indywidualne  właściwości  jonów. 

W  przypadku  ogólnym,  dla  mocnego  elektrolitu  rozpadającego  się  na  v+  kationów 
i  r_  anionów  otrzymamy  z  równań  (VI, 33)  i  (VI, 3 6)  wyrażenie 


In fj  = 


v+z2++v_zz 


w± 


(74) 


które  dla  soli  1,1 -wartościowej  przechodzi  w  równanie  (73),  zaś  dla  soli  2,1 -wartościowej, 
np.  BaCl2,  w  równanie 

Wer  =  yW±  i  ln/Ba2+  =  21n/± 

Pierwsze  założenie  sprzeczne  jest  z  doświadczeniami  opisanymi  w  rozdz.  VII. 
Na  korzyść  równania  (74)  przemawia  możliwość  obliczenia  potencjału  dyfuzyjnego 
w  najprostszym  przypadku  dwu  roztworów  tego  samego  elektrolitu  o  różnych  stężeniach 
na  podstawie  teorii  Debye’a-Hiickela2)  oraz  fakt,  że  dla  wielu  elektrolitów  tak  obliczone 
wartości  potencjału  dyfuzyjnego  zgadzają  się  z  wartościami  obliczonymi  na  podstawie 
wzoru  (72). 


Rozpatrzmy  przypadek  ogniwa  (58),  przy  czym  niech  znów  będzie  ml  większe  od  m11.  Szybkości 
dyfuzji  obu  rodzajów  jonów  binarnego  elektrolitu,  zgodnie  z  rozważaniami  p.  4d  rozdz.  VI,  określa  rów¬ 
nanie  (VI, 81).  Po  osiągnięciu  stanu  stacjonarnego  szybkości  obu  rodzajów  jonów  muszą  się  zrównać 
i  wówczas  można  wyeliminować  o;  po  przeprowadzeniu  podobnych  przeliczeń  oirzymuje  się  wyrażenie 
na  spadek  potencjału  w  warstwie  dyfuzyjnej 


8ep  R+~  R-  d/t 

8x  R+  e+  —R-  e_  8x 


(75) 


przy  czym  e+  i  e_  oznaczają  ładunki  jonów,  a  R+  i  R-  współczynniki  tarcia  odpowiednio  kationu  i  anionu. 
Zastępując  zgodnie  z  równaniem  (VI, 81)  współczynniki  tarcia  przez  ruchliwości  jonów,  a  spadek  potencjału 
d/i  8lna± 

chemicznego  — —  przez  kT  — - ,  otrzymuje  się  dla  elektrolitu  1,1 -wartościowego  (|s+|  —  \%-\  —  1): 


8x 


8x 


Sep  RT  l0+—lo-  8lna± 

8x  F  l0++lo-  8x 


(76) 


Całkując  po  całej  warstwie  dyfuzyjnej  od  m 1  do  m11  otrzymamy 


<pn-<pl  =  edyf.  = 


RT  l0+-l0-  ,  al 

— i - ln— — 

F  /0+  +  4-  a± 


(77) 


Zastępując  w  równaniu  (77)  aktywności  przez  stężenia  otrzymuje  się  wyprowadzony  przez  Nernsta3) 
1}  E.  A.  Guggenheim,  J.  Phys.  Chem.  34,  1758  (1930). 

2)  J.  J.  H  e  r  m  a  n  s,  Rec.  trav.  chim.  Pays-Bas  56,  635,  658  (1937);  Z.  physik.  Chem.  (A)  176,  55 
(1936);  Naturwiss.  31,  257  (1943);  Z.  S  z  a  b  ó,  Z.  physik.  Chem.  (A)  174,  22,  33  (1935);  176, 125  (1936); 
181,  169  (1938). 

3) W.  Nernst,  Z.  physik.  Chem.  4,  129  (1889). 


342 


X.  Siły  elektromotoryczne 


przybliżony  wzór  na  potencjał  dyfuzyjny  powstający  między  roztworami  elektrolitu  1,1-wartościowego 
o  różnych  stężeniach.  Z  uwagi  na  siły  międzyjonowe  należy  wprowadzić  średnie  współczynniki  aktywności 
zgodnie  z  równaniem  (VI, 42),  a  poza  tym  uwzględnić  zależność  ruchliwości  jonów  od  stężenia,  wywołaną 
efektem  elektroforetycznym,  w  sposób  analogiczny  jak  przy  obliczaniu  współczynników  dyfuzji  (patrz 
rozdz.  VI,  p.  4d).  Dla  bardzo  rozcieńczonych  roztworów  elektrolitów  1,1 -wartościowych  otrzymuje  się 
równanie,  pozwalające  z  dużą  dokładnością  obliczyć  potencjał  dyfuzyjny: 

RT  Z0+-/0_  T  ™11  /  / _ -  / _ 

8<""- =  ^T4łH-  Lln^r+c(,/mI1  (78> 

C  reprezentuje  zespół  wszystkich  stałych  obliczonych  na  podstawie  założeń  teorii.  Znak  i  wartość  bez¬ 
względna  potencjału  dyfuzyjnego  zależą  od  tego,  czy  siła  jonowa  roztworu  silniej  wpływa  na  średni  współ¬ 
czynnik  aktywności  f± ,  czy  też  na  efekt  elektroforetyczny.  Jest  to  jedyny  znany  dotychczas  przypadek 
wywierania  przez  chmurę  elektronową  znoszących  się  efektów.  Stała  C  dla  BaCl2  ma  wartość  stosunkowo 
dużą  i  jest  dodatnia,  a  dla  NaCl  jest  bliska  zeru,  ponieważ  kompensują  się  tu  różne  wpływy  chmury  jono¬ 
wej.  Dlatego  też  przybliżony  wzór  Nernsta  oddaje  z  dużą  dokładnością  właściwe  wartości  potencjałów 
dyfuzyjnych. 

Równanie  (78)  można  sprawdzić,  odejmując  obliczone  z  równania  (74)  wartości  potencjałów  elektrod 
od  zmierzonej  SEM  ogniwa  stężeniowego  z  przenoszeniem.  Porównanie  wartości  potencjałów  dyfuzyjnych 
obliczonych  z  równania  (78)  ze  „zmierzonymi”  wykazuje  zgodność  teorii  z  doświadczeniem  w  zakresie 
stężeń  do  10~2  przy  błędzie  pomiaru  0,1 — 0,2  mV.  Zgodność  ta  zanika  dla  większych  stężeń,  co  można 
tłumaczyć  bądź  ograniczonością  hipotezy,  na  której  oparte  jest  równanie  (76),  bądź  przybliżonym  charak¬ 
terem  równania  (VI, 42),  którego  przy  skończonych  wartościach  stężenia  nie  można  stosować.  Rozstrzy¬ 
gnięcie  tej  kwestii  nie  wydaje  się  możliwe.  Gdy  przy  obliczaniu  ln/±  wykorzystuje  się  pełne  równanie 
VI, 38)  dobierając  odpowiednio  parametr  a,  wówczas  zakres  zgodności  obliczonej  wartości  eciyt, 
i  (AEn— AE^)  rozszerza  się  do  stężeń  rzędu  0,2  mol/l.  Można  stąd  wyciągnąć  wniosek,  że  hipoteza,  na 
której  oparte  jest  równanie  (74),  i  w  tym  zakresie  stężeń  może  być  użyteczna. 

Można  też  próbować1)  obliczyć  beżpośrednio  indywidualne  współczynniki  aktyw¬ 
ności  opierając  się  na  równaniu  (74)  i  stosując  równanie  Debye5a-Hiickela  (VI, 38) 
z  odpowiednio  dobranym  parametrem  a.  W  ten  sposób  obliczono  współczynniki  ak¬ 
tywności  dla  130  różnych  jonów,  które  można  stosować  do  stężeń  jonowych  rzędu 
J  —  0,2.  Jony  o  jednakowym  parametrze  a  połączono  w  grupy,  dla  których  log/j  przyj¬ 
muje  jednakowe  wartości.  Tak  obliczone  wartości  współczynników  aktywności  zgodne 
są  z  wartościami  uzyskanymi  drogą  pomiarów  SEM  ogniw  stężeniowych  z  przenosze¬ 
niem,  przy  wykorzystaniu  tego  samego  równania  (74)2). 

LITERATURA 

G.  K  o  r  t  u  m,  Elektrolytlosungen,  Leipzig  1941,  rozdz.  12.  —  R.  G.  Bates,  Electrometric  pH 
Determinations,  New  York  1954. 


c)  Potencjały  dyfuzyjne  między  roztworami  różnych  elektrolitów 

Jak  już  wykazano,  obliczenie  i  pomiar  potencjału  dyfuzyjnego  możliwe  są  tylko 
w  przypadkach  najprostszych,  gdy  graniczą  z  sobą  roztwory  tego  samego  elektrolitu 
różniące  się  jedynie  stężeniem,  przy  czym  ta  różnica  jest  bardzo  mała.  W  praktyce 

_  X 


h  J.  K  i  e  1 1  a  n  d,  J.  Am.  Chem.  Soc.  59,  1675  (1937). 

2>  K.  Hass,  K.  J  e  1 1  i  n  e  k,  Z.  physik.  Chem.  (A)  162,  153  (1932). 
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spotyka  się  znacznie  częściej  układy  złożone  z  graniczących  ze  sobą  roztworów  o  róż¬ 
nym  składzie  chemicznym,  jak  to  ma  miejsce  w  pomiarach  pH  lub  w  układach  redokso- 
wych.  Dogodne  jest  więc  dysponowanie  choćby  przybliżonymi  metodami  oceny  po¬ 
tencjału  dyfuzyjnego  również  i  w  tych  przypadkach.  Trudność  zagadnienia  polega  na 
tym,  że  potencjał  dyfuzyjny  zależy  od  struktury  warstwy  dyfuzyjnej,  a  przez  to  od  wa¬ 
runków  doświadczenia.  O  strukturze  warstwy  dyfuzyjnej  nie  wiemy  nic  pewnego, 
zachodzi  więc  konieczność  wprowadzania  pewnych  założeń,  umożliwiających  wykona¬ 
nie  przybliżonych  obliczeń. 

Punktem  wyjścia  jest  następujące  rozumowanie:  gdy  prąd  dostarczany  jest  przez 
ogniwo  w  procesie  odwracalnym,  wówczas  przez  warstwę  rozdzielającą  dwa  roztwory 
przechodzi  tit/z t  moli  jonów  każdego  rodzaju  przy  przepływie  ładunku  1  faradaja 
(tu  oznacza  liczbę  przenoszenia  odpowiedniego  jonu).  Sumując  udziały  wszystkich  jo¬ 
nów  obecnych  w  roztworze  otrzymamy  na  potencjał  dyfuzyjny  wyrażenie  analogiczne 
do  równania  (63) 

dsin.  =  -~^^-dlna,  (79) 

Przez  scałkowanie  wyrażenia  (79)  po  całym  obszarze  dyfuzyjnym  otrzymujemy  wartość  potencjału 
dyfuzyjnego.  Całkowanie  jest  możliwe  wówczas,  gdy:  a)  znany  jest  rozkład  stężenia  poszczególnych  jonów 
w  obszarze  dyfuzyjnym  i  znana  jest  zależność  liczb  przenoszenia  jonów  od  stężenia;  b)  przyjmuje  się  za 
słuszną  hipotezę  przyjętą  przy  wyprowadzeniu  równania  (74),  dotyczącą  indywidualnych  współczynników 
aktywności.  Celowe  jest  rozłożenie  potencjału  dyfuzyjnego  na  dwa  człony 


edyf.  = 


—  dlnmi  — 


RT 

~F~ 


em  +  e/ 


(80) 


„Idealny”  człon  em  można  obliczyć  przy  określonych  założeniach  dotyczących  struktury  warstwy  dyfuzyj¬ 
nej1),  tzn.  rozkładu  stężenia  jonów  w  warstwie,  a  poza  tym  przy  założeniu,  że  liczby  przenoszenia  w  za¬ 
kresie  stężeń  od  ml  do  m11  są  stałe. 

Przy  najprostszym  założeniu,  że  spadek  stężenia  jonów  w  warstwie  dyfuzyjnej  jest  liniowy,  tzn.  że 
mi  —  mi  -{-(mi— mi  )x,  przy  czym  x  zmienia  się  od  0  do  1,  równanie  (80)  można  łatwo  scałkować  otrzy¬ 
mując  często  stosowane  równanie  Hendersona2). 


edyf.  m 


RT 


i- 


ii  i. 
Ii  —mi) 


ln 


I  k 


mi 


Zkimf-m])  2l, 


mi 


(81) 


Dla  przypadku  szczególnego,  gdy  mamy  do  czynienia  z  ogniwem  stężeniowym  z  przenoszeniem,, 
równanie  (81)  przechodzi  w  wyrażenie  analogiczne  do  wzoru  Nernsta. 


®dyf.  — 


RT 

~F~ 


l+  l~ 
|s+l  ls-1 
l+Ą-l— 


ln- 


(82> 


Dla  często  w  praktyce  spotykanego  przypadku,  gdy  roztworami  graniczącymi  są  roztwory  elektrolitów 
1,1 -wartościowych  o  jednakowym  stężeniu  i  jednym  jonie  wspólnym,  jak  to  ma  miejsce  np.  w  ogniwie 


Ag/[AgCl]/HCl  ra/KCl  m  [AgCl]/Ag  (83) 

*)  Patrz  E.  A.  G  u  g  g  e  n  h  e  i  m,  J.  Am.  Chem.  Soc.  52,  1315  (1930). 

2)  P.  Henderson,  Z.phyśik.  Chem.  59, 118  (1907);  63,  325  (1908);  patrz  także  A.  K.  A  i  r  o  1  a,. 
Svenk.  chem.  Tidskr.  50,  128,  235,  278  (1938). 
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równanie  (81)  przybiera  postać: 


RT  1++1 L1 
- ln — - 

*  l\+t 


RT  Ac 
- ln  — ; 


W  równaniu  tym  uwzględniony  jest  częściowo  wpływ  oddziaływań  międzyjonowych,  gdyż  Ac  zależy  od 
siły  jonowej.  Równanie  może  być  tylko  przybliżone,  gdyż  przyjęcie  liniowego  spadku  stężenia  w  warstwie 
dyfuzyjnej  nie  jest  dostatecznie  umotywowane  i  na  pewno  nie  odpowiada  rzeczywistemu  stanowi  rzeczy. 
Gdy  przyjmiemy  na«w  równaniu  (83)  wartość  bardzo  małą,  wówczas  potencjały  elektrod  przy  założeniu 
■słuszności  równania  (74)  będą  jednakowe  i  wartość  SEM  będzie  równa  potencjałowi  dyfuzyjnemu.  Pozwala 
to  na  porównanie  wartości  potencjału  dyfuzyjnego:  „zmierzonej”  i  obliczonej. 

Według  Plancka1)  można  uzyskać  stan  stacjonarny  w  warstwie  dyfuzyjnej  w  ten  sposób,  że  obie 
warstwy  porowatej  płyty  opłukuje  się  ciągłymi  strumieniami  roztworów  o  stężeniach  równych  odpowiednio 
nnl  i  m11.  W  tak  przeprowadzonym  eksperymencie  zapewniona  jest  stałość  stężeń  na  granicznych  powierzch¬ 
niach  warstwy  dyfuzyjnej.  Na  skutek  procesu  dyfuzyjnego  ustala  się  po  pewnym  czasie  we  wnętrzu  płyty 


porowatej  stan  stacjonarny  rozkładu  stężenia  jonów,  tj.  — -  =  0. 

dt 


Dla  takiej  struktury  warstwy  dyfuzyjnej 


można  scałkować  równanie  (80)  i  otrzymać  wyrażenie,  identyczne  z  równaniem  Hendersona  dla  przypadku 
roztworów  dwóch  różnych  elektrolitów  o  jednakowym  stężeniu  i  jednym  jonie  wspólnym;  dla  przypadku 
zaś,  gdy  układ  stanowi  ogniwo  stężeniowe  z  przenoszeniem,  równanie  (80)  przechodzi  w  równanie  Nernsta 
(82).  Ale  i  ta  metoda  daje  możność  obliczenia  tylko  „idealnego”  członu  potencjału  dyfuzyjnego  ( em);  poza 
tym  trudno  jest  zrealizować  warunki  eksperymentalne,  umożliwiające  uzyskanie  stacjonarnego  rozkładu 
stężeń  w  warstwie  dyfuzyjnej. 

Jeśli  zleje  się  dwa  różne  roztwory  w  ten  sposób,  że  utworzą  one  dwie  warstwy  położone  jedna  nad 
drugą,  to  na  granicy  międzyf azowej  wytworzy  się  samorzutnie  swobodna  warstwa  dyfuzyjna 2>  o  ustalonym 
przez  pewien  czas  potencjale  dyfuzyjnym.  Zbyt  jednak  mało  wiemy  o  strukturze  tej  warstwy,  by  móc 
rozwiązać  ten  problem  drogą  matematyczną.  Obliczenie  potencjałów  dyfuzyjnych  na  granicy  między 
roztworami  dwóch  różnych  elektrolitów  jest,  jak  dotychczas,  możliwe  jedynie  dla  stanów  stacjonarnych 
i  to  tylko  w  sposób  przybliżony. 


LITERATURA 


D.  A.  M  c  I  n  n  e  s,  The  Principles  of  Electrochemistry,  New  York  1939.  —  G.  K  o  r  t  ii  m, 
Elektrolytlósungen,  Leipzig  1941.  —  R.  G.  B  a  t  e  s,  Electrometric  pH  Determinations,  New  York 


1954. 


d)  Metody  zmniejszania  lub  eliminowania  potencjałów  dyfuzyjnych 

Ze  względu  na  zasadnicze  trudności,  związane,  z  wyjątkiem  przypadków  najprost¬ 
szych,  z  obliczaniem  i  pomiarem  potencjałów  dyfuzyjnych  czyniono  liczne  próby 
opracowania  takiej  metody  pomiarów  SEM,  która  by  pozwalała  na  zmniejszenie  wpływu 
potencjału  dyfuzyjnego  lub  jego  całkowitą  eliminację.  Najczęściej  stosowaną  metodą 
opisaną  po  raz  pierwszy  przez  Bjerruma3)  jest  umieszczenie  między  roztworami  klucza 
elektrolitycznego  z  roztworem  KC1.  W  układzie  takim  zamiast  jednego  potencjału  dy¬ 
fuzyjnego  pojawiają  się  dwa,  jednak  ich  suma  jest  dużo  mniejsza  od  potencjału  pier- 

9  M.  Planck,  Ann.  Phyśik.  (3)  39,  161  (1890);  40,  561  (1890);  patrz  także  L.  G.  S  ili  en, 
Physik.  Z.  40,  466  (1939).  Równanie  wyprowadzone  przez  Plancka  początkowo  tylko  dla  elektrolitów 
1,1 -wartościowych  zostało  rozszerzone  na  dowolne  elektrolity  przez  R.  S  c  h  1  5  g  1  a  [Z.  physik.  Chem. 
N.  F.  1,  305  (1954)]. 

, .  2>  P.  B.  T  a  y  1  o  r,  J.  Phys.  Chem.  31,  1478  (1927). 

3)  N.  Bjerrum,  Z.  physik.  Chem.  53,  428  (1905). 
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wotnego.  Przyczyną  tego  są  zbliżone  wartości  liczb  przenoszenia  K+  i  Cl-  («K+  = 
=  0,490),  w  dużej  mierze  niezależne  od  stężenia.  Dyfuzja  jonów  K+  i  Cl~  powoduje 
niewielkie  zmiany  potencjału,  w  przypadku  zaś  włączenia  mostka  KC1  dwa  powstające 
potencjały  mają  bardzo  często  znaki  przeciwne  i  częściowo  się  znoszą. 

Do  sporządzenia  klucza  elektrolitycznego  używa  się  nasyconego  roztworu  KC1.  W  temp.  25°C  jest 
to  roztwór  4,2  n.  Wówczas  w  układzie  (85) 

HC1  m1/KCl  nas./HCl  m11  (85) 

Sl  e2 

potencjał  dyfuzyjny  fij  równy  jest  zgodnie  z  równa  - iem  (81): 

RT  4,2(/k+  —  lci-)  —  mI(IH3o+—lci~)  ^  w*i0h3o+-Hci-) 

F  4,2(/k+  +  /Ci-)  wi0h3O+  +  ^ci-)  4,2(Zk++ZCi-) 


Gdy  m 1  4,2  n,  wówczas  można  równanie  (86)  uprościć  do 


RT  (/K+— ^ci-)  oti(Zh3o++^ci-) 

F  (hc++ku-)  4,2(Zk++Zci-) 


(86a) 


Ponieważ  ZK+  X  lG1- ,  wyrażenie  przed  logarytmem  jest  bardzo  małe,  co  warunkuje  małą  wartość  potencjału. 
To  samo  odnosi  się  do  potencjału  e2,  jeśli  znów  m11  4,2  n.  Oba  potencjały  e,  i  e2  są  bardzo  małe  i  przy 

tym  mają  znaki  przeciwne,  przez  co  się  częściowo  kompensują.  Z  obliczeń  tych  wynika  jasno,  że  nie  jest 
możliwe  całkowite  wyeliminowanie  potencjału  dyfuzyjnego.  Należy  dodać,  że  w  przytoczonych  rozwa¬ 
żaniach  pominięto  wpływ  sił  międzyjonowych  zakładając,  że  równanie  Hendersona  jest  spełnione  i  że 
liczby  przenoszenia  jonów  są  niezależne  od  stężenia  w  całym  zakresie  stężeń  aż  do  4,2  n.  Obydwa  te  zało¬ 
żenia  tylko  w  pierwszym  przybliżeniu  oddają  stan  rzeczywisty.  Zastosowanie  kluczy  elektrolitycznych 
(zamiast  KC1  stosuje  się  także  NH4NO3)  powoduje  zmniejszenie  wpływu  potencjałów  dyfuzyjnych,  ale 
nie  może  ich  całkowicie  wyeliminować.  O  skuteczności  działania  mostka  elektrolitycznego  w  określonym 
przypadku  można  się  przekonać  zmieniając  stężenie  soli  w  mostku.  Gdy  pomiary  SEM  wykazują  tylko 
niewielkie  różnice,  zastosowanie  mostka  jest  skuteczne. 

W  wielu  przypadkach  skuteczna  okazuje  się  metoda  ekstrapolacji1^  polegająca  na 
pomiarze  SEM  w  ogniwie  typu 

KC1  xm  /  KBr^m 

Ag/[AgCl]  /  [AgBr]/Ag  (87) 

KN03(1  —  x)m  /  KN03(1  —  x)m 

Stężenie  sumaryczne  w  obu  roztworach  równe  jest  m ,  z  tym,  że  w  lewym  półogniwie 
składa  się  na  nie  stężenie  xm  KC1  i  stężenie  (1—  x)m  KN03,  a  w  prawym  stężenie 
mx  KBr  i  (1 —x)m  KN03.  SEM  można  przedstawić  jako  sumę  członu  elektrodowego 
i  dyfuzyjnego  za  pomocą  równania: 

RT  f 

AE  =  AE0 - ^-lnfł-  +W  (88) 

•F  Jbt- 

Utrzymując  stałą  wartość  m,  a  zmieniając  x  ekstrapoluje  się  zmierzone  wartości  SEM 
do  x  —  0,  otrzymując  w  rezultacie  pozorną  normalną  siłę  elektromotoryczną  AE'0 
dla  £dyf>  =  0.  Z  kolei  przeprowadza  się  drugą  ekstrapolację  wartości  AEq  otrzymanych 
dla  różnych  m  do  m  =  0.  Podobnie  jak  w  przypadku  równania  (18)  otrzymujemy  w  re¬ 
zultacie  prawdziwą  normalną  SEM  przy  /C1-//B r-  =  1.  Metoda  wymaga  pomiarów 

x)  Patrz  B.  B.  Owen  i  in.,  J.  Am.  Chem.  Soc.  60,  2229,  2233  (1938);  63,  1711  (1941);  64,  2071 
(1942). 
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SEM  wielu  ogniw  z  roztworami  o  różnych  stężeniach  i  jest  z  tego  powodu  nieco  kło¬ 
potliwa,  daje  natomiast  wyniki  wiarygodne,  wolne  od  wpływu  potencjałów  dyfuzyjnych. 
Stosuje  się  ją  z  dobrym  skutkiem  do  oznaczania  stałych  dysocjacji  i  stałych  rozpusz¬ 
czalności. 

Podobnie  postępując  można  oznaczać  stężenia  jonów,  dodając  w  ogniwie  stężenio¬ 
wym  (58)  z  przenoszeniem  do  obydwu  roztworów  HC1  duży  nadmiar  KC1,  wskutek 
czego  sumaryczne  stężenia  jonów  w  obydwu  roztworach  stają  się  prawie  równe.  Ana¬ 
logicznie  do  równań  (71)  i  (72)  SEM  ogniwa  wyraża  się  wzorem: 


AE  = 


FT  1  ^h3o+/h3o+ 

F  ln 


H-  £dyf. 


(89) 


Przy  dużym  nadmiarze  KC1  można  przyjąć,  że  z  dobrym  przybliżeniem  edyJ.  —  0 
i  /h3o+//h3o+  =  1.  Hipotezę,  że  współczynniki  aktywności  substancji  w  małych  stęże¬ 
niach  są  praktycznie  określone  przez  stężenie  jonów  soli  znajdującej  się  w  dużym  nad¬ 
miarze,  wysunął  po  raz  pierwszy  Brónsted1}.  Korzysta  się  z  niej  w  zagadnieniach 
równowag  kwasowo-zasadowych2). 
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4.  POTENCJAŁY  NA  GRANICACH  FAZ 

Dotychczas  rozpatrywaliśmy  SEM  ogniwa  jako  miarę  odwracalnej  pracy  reakcji 
chemicznej  traktowanej  jako  całość.  W  rzeczywistości  na  reakcję  składają  się  procesy 
cząstkowe  przebiegające  w  różnych  miejscach  rozgraniczonych  przestrzennie.  Całko¬ 
wita  wartość  SEM  jest  sumą  skoków  potencjału,  występujących  na  granicach  faz. 
Obecnie  rozważymy  to  zagadnienie. 

Jeśli  w  próżni  znajduje  się  jednorodna  faza  stała  lub  ciekła,  zawierająca  nadmiar 
ładunku  elektrycznego,  to  musi  ona  mieć  zewnętrzny  potencjał  elektryczny  ip3\  Po¬ 
tencjał  ten  (zwany  potencjałem  Volty)  określony  jest  przez  pracę,  którą  trzeba  wykonać 
przy  przeniesieniu  punktowego  jednostkowego  ładunku  elektrycznego  z  nieskończo¬ 
ności  do  punktu  w  pobliżu  powierzchni  ograniczającej  fazę.  Punkt  ten  leży  na  zewnątrz 

fazy  w  takiej  odległości,  że  potencjał  xp  — j  praktycznie  osiąga  swą  wartość  maksymalną, 
zaś  siły  chemiczne  i  siły  obrazu4 }  można  pominąć.  Odpowiada  to  odległości  rzędu  10~6  cm5). 

J-  N.  B  r  o  n  s  t  e  d,  Trans.  Faraday  Soc.  23,  430  (1927). 

2)  Patrz  np.  E.  Guntelberg,  E.  Schiodt,  Z.  physik.  Chem.  (A)  135,  393  (1928). 

3)  Patrz:  E.  Lange,  Z.  Elektrochem.  55,76  (1951);  56,  94  (1952). 

4)  Siły  tworzenia  obrazu  powstają  przez  indukcyjne  działanie  elektrycznego  ładunku  punktowego 
na  materię;  oddziaływanie  ich  równe  jest  oddziaływaniu  ładunku  stanowiącego  zwierciadlane  odbicie 
ładunku  indukującego,  lecz  mającego  znak  przeciwny. 

5)  Por.  inną  definicję  ip:  D.  C.  G  r  a  h  a  m,  Chem.  Rev.  41,  44  (1947). 
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Potencjał  Volty,  jako  różnica  potencjałów  w  dwóch  punktach  znajdujących  się  w  jednym 
ośrodku,  jest  zasadniczo  mierzalny. 

Przejście  ładunku  punktowego  z  powierzchni  na  zewnątrz  fazy  do  wnętrza  fazy 
związane  jest  z  dodatkową  zmianą  energii.  Konieczne  jest  przy  tym  istnienie  na  po¬ 
wierzchni  warstwy  dipolowej,  która  może  powstawać  z  różnych  przyczyn.  Atomy  lub 
cząsteczki  poddane  są  działaniu  sił  jednostronnych  z  wnętrza  fazy,  co  prowadzi  do 
ich  deformacji  i  wytworzenia  dipoli  lub  jednokierunkowej  orientacji1  jony  mogą 
ulec  przesunięciu.  W  układzie  traktowanym  jako  całość  wszystkie  ładunki  muszą  się 
kompensować,  co  powoduje  powstanie  warstw  dipolowych.  W  metalach  elektrony 
swobodne  o  dużej  energii  uderzają  w  powierzchnię,  lecz  wskutek  przyciągania  dodat¬ 
nich  zrębów  atomowych  z  wnętrza  fazy  nie  mogą  opuścić  metalu.  W  wyniku  tego  otrzy¬ 
muje  się  cienką  warstwę  ujemną,  złożoną  z  elektronów,  wokół  dodatniej  powierzchni 
metalu.  Powstaje  więc  warstwa  podwójna.  Są  jeszcze  inne  przyczyny  prowadzące  do 
powstawania  warstw  podwójnych. 

Skok  potencjału  wywołany  istnieniem  warstwy  dipolowej  na  powierzchni  nazywany 
jest  ze  względu  na  swe  pochodzenie  potencjałem  powierzchniowym  %.  Suma  potencjału 
Volty  i  potencjału  powierzchniowego  jest  elektrycznym  potencjałem  wewnętrznym  fazy 

<p  =  y-i-%  (90) 

cp  nosi  nazwę  potencjału  wewnętrznego ,  potencjału  Gahaniego  (lub  makropotencjału). 
(p  jak  i  x  są  zasadniczo  niemierzalne.  Dla  przeprowadzenia  pomiaru  należałoby  jakiś 
realny  ładunek,  a  więc  elektron  lub  jon  z  otaczającej  próżni  wprowadzić  do  wnętrza 
fazy;  lecz  taki  realny  ładunek  wykazuje  również  pewne  właściwości  chemiczne  i  może 
reagować  chemicznie  ze  składnikami  fazy2).  A  więc  zmiana  energii  układu  spowodowana 
przeprowadzeniem  realnego  ładunku  elektrycznego  z  jednej  fazy  do  drugiej  nie  może 
być  miarą  zmiany  potencjału  elektrycznego3).  Jakkolwiek  oddziaływanie  chemiczne  ma 
w  istocie  charakter  elektryczny,  to  jednak  będzie  ono  rozpatrywane  osobno.  Do  za¬ 
gadnień  tego  typu  zalicza  się  problem  elektrostatycznego  oddziaływania  jonów  z  kry¬ 
ształem  jonowym. 

Praca  uzyskana  przy  przejściu  przez  granicę  faz  jonu  (w  tych  rozważaniach  może 
to  być  również  elektron)  jest  więc  natury  elektrycznej  i  chemicznej.  W  związku  z  tym 
definiuje  się  potencjał  elektrochemiczny 4)  dla  jonu  o  ładunku  zte 0  równaniem 

Ht  =  Hi+ZiFq>  (91) 

gdzie  pii  oznacza  potencjał  chemiczny.  Praca  wywołana  przejściem  przez  granicę  faz 
1  mola  jonów  z-tego  rodzaju  równa  jest: 

=  Api+ZtFAip  (92) 

Cząsteczki  na  powierzchni  wody  zwrócone  są  swymi  dodatnimi  końcami  w  stronę  zewnętrzną: 
E.  J.  W.  V  e  r  w  e  y,  Rec.  trav.  chim.  61,  564  (1942). 

2)  Patrz  H.  S  t  r  e  h  1  o  w,  Z.  Elektrochem.  56,  119  (1952). 

3)  To  samo  słuszne  jest  ogólnie  dla  napięcia  Galvaniego  między  dwiema  różnymi  fazami:  potencjały 
chemiczne  rzeczywistego  ładunku  próbnego  będą  w  nich  różne. 

4)  p>  jest  więc  pracą,  a  nie  potencjałem  elektrycznym;  por.  E.  A.  Guggenheim,  J.  Phys.  Chem. 
33,  842  (1929). 
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Operator  A  działa  na  różnicę  potencjału  w  dwóch  graniczących  fazach.  Przy  dostatecz¬ 
nym  przewodnictwie  na  granicy  faz  będą  się  znajdować  nadmiary  ładunków  elektrycz¬ 
nych  w  pobliżu  powierzchni  ograniczających  fazy  (wzajemne  przyciąganie  się  jonów 
powoduje  ten  nadmiar  w  obu  fazach).  Wytwarza  się  elektrochemiczna  warstwa  podwójna 
złożona  z  dwóch  części:  z  warstw  dipolowych  na  powierzchni  poszczególnych  faz  oraz 
z  nagromadzenia  nadmiaru  ładunków  o  przeciwnych  znakach  po  obu  stronach  po¬ 
wierzchni  granicznej.  Struktura  warstwy  podwójnej  zostanie  omówiona  dalej  (patrz 
rozdz.  XIII).  Celowe  jest  zdefiniowanie  jeszcze  jednego  potencjału  równego 

a  i  =  iH+ZiF%  (93) 

i  zwanego  potencjałem  rzeczywistym.  Na  podstawie  równań  (90)  i  (91)  można  również 
napisać 

=  fii—ZiFtp  (94) 

Ujemna  wartość  jest  tzw.  pracą  wyjścia  jednego  mola  cząstek  z-tego  rodzaju  z  fazy. 
Składa  się  ona  z  dwóch  członów:  chemicznego  i  elektrycznego  (ten  ostatni  określa 
energię  potrzebną  do  przejścia  przez  warstwę  dipolową).  Prace  wyjścia  przede  wszyst¬ 
kim  elektronów  dla  metali  i  półprzewodników  wyznaczano  metodami  fotoelektrycznymi 
i  termicznymi1 4  Wykorzystując  procesy  kołowe  można  wyliczyć  pracę  wyjścia  do¬ 
datnich  jonów  metalicznych  znając  pracę  wyjścia  elektronów21.  W  podobny  sposób 
znajduje  się  pracę  wyjścia  jonów  z  roztworów  wodnych  wychodząc  z  różnic  potencjałów 
Volty2).  Warunkiem  równowagi  między  dwiema  fazami  jest  znikanie  wyrażenia  na  pracę 
przejścia  jonów  z  jednej  fazy  do  drugiej;  potencjały  elektrochemiczne  jonów,  które 
mogą  przechodzić  z  fazy  do  fazy,  są  sobie  równe.  Zgodnie  z  równaniem  (92) 

Afr+ZiFy  =  0 

lub  (95) 

Acp  nosi  nazwę  równowagowego  napięcia  galwanicznego;  jest  ono  zasadniczo  niemie¬ 
rzalne.  W  stanie  równowagi,  która,  jak  normalnie  w  chemii,  ma  charakter  dynamiczny, 
reakcja  elektrodowa  przebiega  w  obydwu  kierunkach  z  jednakową  szybkością  (prąd 
wymiany).  Dla  przykładu,  mając  na  uwadze  omawiane  dalej  elektrody  półprzewodni¬ 
kowe,  rozpatrzymy  te  sprawy  w  odniesieniu  do  metali. 

We  wcześniejszych  rozważaniach  zajmowaliśmy  się  oddziaływaniami  w  krysztale. 
Obecnie  w  schemacie  energetycznym  elektronów  (rys.  67)  uwzględnimy  potencjały: 
zewnętrzny  i  wewnętrzny.  Zamiast  równania  (111,79)  na  całkowitą  energię  elektronów 
(na  granicy  Fermiego)  należy  napisać 

Ep  —  Epot-}-C — (96) 

(Ep ot+£)  jest  energią  chemiczną,  to  znaczy  energią  oddziaływania  elektronów  ze.  wszy¬ 
stkimi  elektronami  i  atomami  fazy  jako  całością.  (i?pot-l-£)  odpowiada  potencjałowi 

J)  Patrz  C.  Her  ring,  M.  H.  Nicholls,  Rev.  Mod.  Phys.  21,  185  (1949);  M.  W.  H. 
Sachtler,  Z.  Elektrochem.  59,  119  (1955). 

2>  O.  K  1  e  i  n,  E.  L  a  n  g  e,  Z.  Elektrochem.  43,  570  (1937),  44,  561  (1938). 
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chemicznemu  jednego  elektronu  we  wnętrzu  fazy.  Schemat  energetyczny  elektronu 
w  metalu  będzie  wyglądał  następująco:  poziomem  zerowym  jest  energia  elektronu 
w  stanie  spoczynku  w  nieskończenie  wielkim  oddaleniu. '  Od—e^cp  należy  odłożyć  A'pot 
w  kierunku  ujemnym  (przyciąganie  przez  dodatnie  zręby  jonowe  metali),  zaś  od  I?pot 
w  kierunku  dodatnim  energię  kinetyczną  £.  Położenie —eó<p  i  związane  z  tym  położenie 
granicy  Fermiego  dwóch  rozdzielonych  metali  zależy  od  ich  historii  i  jest  w  dużym 
stopniu  dowolne.  Gdy  zbliżymy  do  siebie  metale  na  dostateczną  odległość,  tak  że  ele¬ 
ktrony  będą  mogły  przechodzić  z  jednego  metalu  do  drugiego,  wówczas  ustali  się  równo¬ 
waga1).  Następuje  samorzutny  proces  przejścia  elektronów  z  metalu  1  do  22)  (por. 
rys.  67).  Proces  odwrotny  jest  zabroniony,  gdyż  dla  najbogatszych  w  energię  elektronów 
z  2  nie  ma  miejsca  w  1,  wszystkie  bowiem  poziomy  o  tej  energii  są  już  zajęte.  W  stanie 
równowagi  jednakowe  ilości  elektronów  wędrują  w  obu  kierunkach.  To  jednak  jest 
możliwe  tylko  wówczas,  gdy  poziomy  Fermiego  leżą  na  tej  samej  wysokości. 


brak  równowaga  brak 

równowagi  metal  2  j  metali  równowagi 


Rys.  67.  Schemat  energetyczny  dwóch  metali  i  wyrównywanie  się  poziomów  Fermiego  przy  zetknięciu 

metali  =  %z  =  0) 

To  wyrównanie  poziomu  Fermiego  nie  następuje  na  skutek  zmiany  Evot  czy  £.  Aby 
nastąpiła  zmiana  energii  potencjalnej  i  kinetycznej,  musiałob}^  daleko  więcej  elektronów 
przejść  z  2  do  1.  [Por.  równanie  (111,83)].  Jednak  i  ta  niewielka  liczba  elektronów, 
która  przeszła  z  1  do  2,  ładuje  metal  2  ujemnie  w  stosunku  do  1.  Następuje  przesunięcie 
potencjału  Galyaniego  <p  trwające  tak  długo,  aż  powstające  napięcie  galwaniczne  Acp3) 
wymusi  wyrównanie  bariery  Fermiego.  Evot  i  £  praktycznie  się  przy  tym  nie  zmieniają. 
Energie  kinetyczne  również  w  stanie  równowagi  są  w  1  i  2  różne.  Przechodząc  przez 
strefę  kontaktową  szybsze  elektrony  są  hamowane,  a  powolniejsze  przyspieszane. 

Napięcie  Galyaniego  między  dwoma  metalami  w  stanie  równowagi  jest  wielkością 
charakterystyczną  dla  danej  pary  metali;  nie  dotyczy  to  stanów  nierównowagowych. 
Na  rys.  68  przedstawiono  potencjały  „powierzchniowe55  %  i  prace  wyjścia  a.  Położenie 

Metale  nie  muszą  kontaktować  się  ze  sobą.  Przy  T  >  0  jest  zawsze  pewna  liczba  elektronów  o  energii 
wystarczającej  na  opuszczenie  studni  potencjału  (rozdz.  III,  p.  5),  jednak  ustalanie  się  równowagi  byłoby 
bardzo  powolne,  a  małe  zewnętrzne  zaburzenia  mogłyby  ją  znosić.  Gdy  odległość  między  metalami  jest 
rzędu  10-s  cm,  wówczas  przenikają  się  filmy  elektronowe,  a  równowaga  ustali  się  szybko  i  w  sposób 
odtwarzalny. 

2)  Zakładamy,  że  Ep  (1)  >  Ef  (2). 

3~>  Ayi  nazywa  się  też  wewnętrznym  napięciem  kontaktowym. 
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granicy  Fermiego  odpowiada  potencjałowi  elektrochemicznemu  elektronów  [porównaj 
równania  (91)  i  (96)].  W  stanie  równowagi  w  związku  z 


k(l)  =  fc(2) 


z  równania  (94)  wynika 


—  eoAip  =  cx.1  —  a2 


(97) 

(98) 


Rys.  68.  Schemat  poziomów  energetycznych  i  potencjałów  dla  dwóch  rozdzielonych  próżnią  metali, 

pozostających  ze  sobą  w  równowadze 


Napięcie  równowagowe  Volty  (jak  również  zewnętrzne  napięcie  kontaktowe)  Aipr) 
określone  jest  przez  różnicę  prac  wyjścia. 


5.  SIŁA  ELEKTROMOTORYCZNA  OGNIWA  GALWANICZNEGO 
JAKO  SUMA  NAPIĘĆ  GALYANIEGO 

Jak  już  podkreślono  w  p.  4  tego  rozdziału,  różnica  potencjałów  wewnętrznych  dwóch 
różnych  faz  jest  zasadniczo  niemierzalna.  Można  jedynie  zmierzyć  sumę  napięć  Galva- 
niego  w  postaci  SEM  ogniwa  galwanicznego.  Jeśli  na  każdej  z  granic  fazowych  prze¬ 
biega  tylko  jedna  reakcja  określająca  potencjał,  to  mówimy  o  doskonałym  ogniwie  galwa¬ 
nicznym.  Przykładem  jest  tu  układ  złożony  z  pięciu  faz  stałych; 

i  II  III  IV  v 

Ag  /  [AgJ]  /  [PbJ2]  /  Pb  /  Ag 

Ag+^iAg+  Pb2+^±Pb2+  eo?ieo 

w  którym  zachodzi  reakcja  Ag+1/2  PbJ2  AgJ +1/2  Pb.  W  schemacie  układu  poka¬ 
zano  przenośniki  ładunku  na  każdej  z  granic  fazowych.  SEM  tego  ogniwa  określa  wyra¬ 
żenie 

AE  =  l'cp  —  1(p  —  I'ZlIV9?+IvżlIII9?+IIIZlII9?+I1zlI9?  (100) 

stanowiące  sumę  napięć  Galvaniego  na  4  granicach  faz,  przy  czym  różnice  Arp  tworzy 
się  z  prawa  na  lewo,  odwrotnie  do  porządku  numeracji.  Jest  rzeczą  istotną,  aby  dwie 

11  Odnośnie  metod  pomiaru  Aip  patrz  K.  M  6  h  r  i  n  g,  Z.  Elektrochem.  59,  102  (1955);  W.  M.  H. 
Sachtler,  ibid.  59,  111  (1955). 


(99) 
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fazy  końcowe  stanowiły  jeden  metal,  ponieważ  przy  pomiarze  SEM  trzeba  obydwa 
bieguny  ogniwa  połączyć  przewodnikiem  metalowym  poprzez  przyrząd  kompensujący 
i  w  ten  sposób  włączyć  do  mierzonej  SEM  przynajmniej  jedno  dodatkowe  napięcie 
Galvaniego  na  granicy  metal/metal1  \ 

W  przypadku,  gdy  identyczne  pod  względem  chemicznym  fazy  końcowe  I  i  I'  mają  również  jednakowe 
potencjały  powierzchniowe,  otrzymamy  zgodnie  z  równaniem  (90) 

AE  =  1'ip— xip  =  v  AWy+^A^ipA-^A^ipĄ-^A^  (101) 

co  oznacza,  że  wartość  SEM  równa  jest  sumie  czterech  napięć  Volty2k 

W  końcu  można  wyrazić  SEM  ogniwa  za  pomocą  równań  (100)  i  (91)  przez  potencjały  elektrochemiczne 
*pe-  elektronów  w  fazach  I  i  F.  Ponieważ  fazy  te  są  identyczne  pod  względem  chemicznym,  tak  że  —  = 
=  I'łteó~>  więc  w  rezultacie  otrzymamy 

AE  =  v<p-hp  =  e%o-^)/zF  =  (rrfa-1  fao)/*F  (102) 

ze  względu  na  to,  że  dla  kontaktujących  się  ze  sobą  faz  IV  i  F  elektrochemiczne  potencjały  elektronów 
także  są  sobie  równe. 

Podobnie  jak  w  przypadku  doskonałego  ogniwa  galwanicznego  typu  (99)  można 
SEM  dowolnego  ogniwa  przedstawić  jako  sumę  równowagowych  napięć  Galyaniego 
na  granicach  faz.  Tak  więc  na  SEM  ogniwa  Daniella  składają  się  4  napięcia  Galyaniego 
(z  napięciem  galwanicznym  metal/metal  i  potencjałem  dyfuzyjnym  na  granicy  cieczy, 
który  jest  także  napięciem  Galyaniego,  włącznie). 


6.  POTENCJAŁY  ELEKTRODOWE  SPOTYKANE  W  PRAKTYCE 

SEM  ogniwa  galwanicznego  składa  się  przynajmniej  z  trzech  napięć  Galyaniego  Acp. 
Zasadniczo  żadnego  z  tych  napięć  nie  można  zmierzyć  oddzielnie.  Stąd  wynika  nie¬ 
możliwość  rozkładu  AE  na  poszczególne  człony3 }.  Dla  celów  porównawczych  można 
jednak  różne  elektrody  lub  półogniwa  łączyć  z  elektrodą  porównawczą.  W  ten  sposób 
otrzymuje  się  wartości  SEM  w  stosunku  do  elektrody  odniesienia.  Te  względne  war¬ 
tości  SEM  będziemy  nazywać  potencjałami  równowagowymi  elektrod  i  oznaczać  E0 dn. 
lub  po  prostu  E. 

Indeks  „odn.”  odnosi  się  do  użytej  elektrody  odniesienia  (w  przypadku  np.  zasto¬ 
sowania  normalnej  elektrody  wodorowej  używamy  symbolu  Eh).  Nazwa  „potencjał” 
jest  bardzo  myląca,  gdyż  chodzi  tu  o  SEM,  a  więc  o  sumę  co  najmniej  trzech  napięć 
Galyaniego.  Te  ostatnie  będą  ponadto  oznaczane  jako  pojedyncze  potencjały.  Dla 


9  Wyczerpująco  uzasadniają  konieczność  uwzględnienia  napięcia  Galyaniego  między  dwiema  fazami 
metalicznymi  E.  Lange  i  K.  N  a  g  e  1,  Z.  Elektrochem.  42,  50  (1936).  Jeśli  włączy  się  między  bieguny 
ogniwa  dalsze  obce  metale,  to  powstające  przy  tym  nowe  napięcia  Galyaniego  będą  w  związku  z  równością 
potencjałów  elektrochemicznych  elektronów  we  wszystkich  kontaktujących  z  sobą  metalach  równe  napięciu 
Galyaniego  I'żllv9?  tak,  że  nie  zmieni  to  SEM  ogniwa. 

2)  Patrz  E.  Lange,  Physik.  Z.  44,  249  (1943). 

3)  W  poszczególnych  przypadkach  można  obliczyć  teoretycznie  napięcie  Galyaniego  —  patrz 
K.  J.  V  e  1 1  e  r,  Elektrochemische  Kinetik,  Berlin  1961. 
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uniknięcia  możliwego  pomieszania  pojęć  będziemy  potencjał  elektrodowy  oznaczać 
przez  E  lub,  gdy  elektroda  nie  znajduje  się  w  stanie  równowagi,  przez  e1^ 

Korzyść  ze  stosowania  względnych  wartości  SEM  polega  na  tym,  że  ^opierając 
się  na  nich  można  obliczyć  wartość  SEM  dla  dowolnej  kombinacji  półogniw.  Prze¬ 
prowadźmy  to  obliczenie  na  przykładzie  ogniwa  Daniella2),  nie  uwzględniając  po¬ 
tencjałów  dyfuzyjnych.  Niech  elektrodą  odniesienia  będzie  elektroda  wodorowa. 
Schematy  ogniwa  Daniella  i  obydwu  ogniw  porównawczych  zgodnie  z  (101)  są  nastę¬ 
pujące: 

i  n  tu  IV  I' 

Zn/ZnS04/CuS04/ Cu/Zn 

z  ^Ęoan.  =  v<p— V  =  +  + 

V  VI  III  IV  V' 

(H2)Pt/H2S04/CuS04/Cu/Pt 

z  £Cu  = 

V  VI  II  I  V' 

( H)2Pt/H2S04/ZnS04/Zn/Pt 

2  EZn  =  v’cp—y(p  =  (VV— V)+(V~IV)+^VV—V99) 

Jak  łatwo  obliczyć  AEDani  —  ECu—EZn,  jeśli  się  uwzględni,  że  dzięki  równości  elektro¬ 
chemicznych  potencjałów  elektronów  w  stykających  się  metalach  słuszne  jest  prawo 
napięć  Volty,  tzn. 

IV-Ivę?  =  (104) 

Wynik  taki  słuszny  jest  ogólnie.  SEM  ogniwa  utworzonego  z  dwóch  ogniw  równa  się 
różnicy  SEM  dwóch  ogniw  odniesienia,  które  buduje  się  kolejno  z  każdego  półogniwa 
będącego  częścią  ogniwa  badanego  i  elektrody  odniesienia  (jest  nią  zazwyczaj  elektroda 
wodorowa).  Zasada  ta  słuszna  jest,  jak  wykazuje  podany  schemat,  również  w  przy¬ 
padku  napięć  Galyaniego  metal/metal.  W  przypadku  zmniejszenia  potencjałów  dyfu¬ 
zyjnych  przez  zastosowanie  mostka  elektrolitycznego  z  KC1  lub  metody  opisanej 
w  p.  3d  tego  rozdziału,  wartości  na  SEM  zmierzone  bezpośrednio  i  obliczone  z  po¬ 
miarów  ogniw  odniesienia  zgadzają  się  z  sobą  w  granicach  jednego  lub  kilku  miliwoltów. 

Wynika  stąd,  że  można  pominąć  skoki  potencjału  na  granicy  metal/metal  ;  na  SEM 
ogniwa  składają  się  głównie  skoki  potencjałów  przy  elektrodach.  Fakt  ten  podkreśla 
sama  nazwa:  potencjał  elektrodowy.  Z  praktycznego  punktu  widzenia  nie  popełnia 
się  tu  błędu,  gdyż  każdy  mierzony  potencjał  stanowi  SEM.  W  teoretycznych  rozwa¬ 
żaniach  mogłoby  to  jednak  prowadzić  do  fałszywych  wniosków.  Z  faktu  np.,  że  jakaś 
elektroda  metalowa  ma  bardziej  dodatni  potencjał  niż  inna,  nie  można  wnioskować, 
że  pierwszy  metal  ma  bardziej  dodatni  potencjał  względem  roztworu  niż  drugi2). 
Na  tym  polega  słaba  strona  samego  pojęcia  potencjału  elektrodowego. 

Ten  sposób  podejścia  do  zagadnienia  jest  oczywiście  niezbyt  konsekwentny.  Wyrażenie:  potencjał 
elektrodowy  tak  się  przyjęło  (zwłaszcza  w  literaturze  angielskiej),  że  jest  mało  prawdopodobne,  by  nowe 
oznaczenie  mogło  je  zastąpić. 

2)  Patrz  E.  L  a  n  g  e,  K.  N  a  g  e  1,  Z.  Elektrochem.  42,  50  (1936). 


(103) 


7.  Elektrody  proste  i  mieszane 


353 


7.  ELEKTRODY  PROSTE  I  MIESZANE 
a)  Elektrody  proste 

Elektrochemiczny  układ  dwufazowy,  w  którym  tylko  jeden  rodzaj  przenośników 
ładunków  może  przechodzić  z  jednej  fazy  do  drugiej,  nazywa  się  elektrodą  prostą. 
Przykładem  jest  układ 

AgN03(m)/Ag  (105) 

w  którym  potencjał  określa  reakcja 

Ag+  Ag+  (106) 

W  stanie  równowagi  mamy 

llke+  =  (107) 

lub 

Aę  =  ‘W-W  (108) 

Zależność  napięcia  Galyaniego  w  stanie  równowagi  od  stężenia  otrzymuje  się  przez 
wprowadzenie  zależności  od  stężeń  potencjałów  chemicznych  zgodnie  z  równaniem 
(11,110).  Ponieważ  faza  metaliczna  jest  fazą  czystą,  a  roztwór  fazą  mieszaną,  otrzy¬ 
mujemy 

A$  =  A?**-'*1*.*.  +  iT  In1**.  =  ln1^*  (109) 

A  (po  jest  napięciem  w  stanie  równowagi  przy  laA g+  =  1  ( stan  standardowy).  Równania 
tego  nie  można  sprawdzić,  ponieważ  jest  niemierzalne.  Dla  układu  zbudowanego 
z  półogniwa  i  elektrody  odniesienia  (np.  z  elektrody  wodorowej) 

Ag/AgN03(m)  /H2S04/(H2)  Pt/Ag  (1 10) 

i  II  III  IV  I' 

potencjał  równowagowy1  >  elektrody  Ag/Ag+  zgodnie  z  równaniem  (100)  wynosi 

(EAelAs+)h  = 

Potencjał  dyfuzyjny  111  cp — u(p  został  pominięty.  Wykorzystując  równanie  (109)  otrzy¬ 
mujemy  z  kolei 

(£as/aA  =  -  IV<P  +  — 111  <p'  +  (zl  J0)Ag/V-  +  In^Ag^-  = 

(111) 

RT 

(E Ag/Ag+)oh  H  ~p  ln  aAs+ 

E'oh  zawiera  obok  A(p0  napięcie  Galyaniego  elektrody  odniesienia  oraz  skok  potencjału 
na  granicy  faz  Pt/Ag.  Jeśli  zastosuje  się  normalną  elektrodę  wodorową  (aS3 Q+  =  1 
i  p  =  1  atm),  to  E'oh  =  E()b.  Eoh  nosi  nazwę  normalnego  lub  standardowego  potencjału 

To  znaczy  SEM  układu  (110). 
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elektrody  Ag/Ag+.  Potencjał  elektrodowy  jest  oczywiście  mierzalny.  Z  wielkości  poten¬ 
cjału  elektrodowego  nie  można  jednak  wyciągnąć  żadnych  wniosków  odnośnie  wielkości 
Zl<p(Ag/Ag+)1>. 

Układem,  w  którym  nośnikami  ładunku  zdolnymi  przechodzić  z  jednej  fazy  do 
drugiej  są  elektrony2),  jest  np.  elektroda 


(H2)Pt/HCl(m)  (112) 

w  której  potencjał  określa  reakcja 


oraz  elektroda 


o  reakcji 


H30+  +  eć  *±  H20  +  1/2  H2 
(Cl2)  Pt/H  Cl  (m) 


(113) 

(114) 


l/2Cl2  +  eó?±Cr  (115) 

W  ostatnim  przypadku  elektroda  jest  źródłem  anionów.  W  stanie  równowagi  zgodnie 
z  równaniem  (107)  mamy 


7W  (116) 

Stąd,  analogicznie  do  równania  (109),  dla  równowagowego  napięcia  Galvaniego  mamy 
(*<=-!) 

„  EL  ln^_  (117) 


Dla  stanu  równowagi  w  roztworze3),  np.  dla  reakcji  (115),  mamy 


[aci~]  _ 

KJ1/2[>d  “ 


Łącząc  dwa  ostatnie  wyrażenia  otrzymujemy 


llHe--1He- 

F 


RT  RT  .  RT  1/2 

p- ln AT-  ~~p~  ln«cr  +  p  ^Pci2 


(118) 


Acpn  wykazuje  różnice  dla  różnych  powierzchni  krystalograficznych  monokryształu.  Tak  np. 
jedynie  płaszczyzna  (111)  płasko  centrowanej  regularnej  sieci  monokryształu  Cu  ma  potencjał  odtwa¬ 
rzalny  i  odwracalny,  inne  płaszczyzny  krystalograficzne  znajdują  się  w  stanie  równowagi  metastabilnej. 
Używane  zwykle  polikrystaliczne  elektrody  po  upływie  pewnego  czasu  zbliżają  się  do  trwałego  stanu 
krystalograficznego  [patrz  W.  E.  T  r  a  g  e  r  t,  W.  D.  Robertson,  X  Electrochem.  Soc.  182,  86  (1955) 
i  podana  tam  literatura]. 

2)  Również  protony  rozpatrywano  jako  nośniki  ładunku  zdolne  przenikać  z  fazy  do  fazy  w  reakcjach 
bioelektrochemicznych  (por.  T.  Shedlovsky,  Nat.  Bur.  of  Stand.  Circ.  Nr  524  (1953). 

3)  Chociaż  stężenie  wolnych  elektronów  w  roztworze  jest  tak  małe,  że  nie  można  go  zmierzyć,  tym 
niemniej  istnieje  określona  aktywność  ae{~.  Podobnie  np.  w  stałym  CaC03  nie  ma  wolnych  cząsteczek  C02 
w  ilościach  mierzalnych,  jednak  C02  wykazuje  w  fazie  stałej  określoną  aktywność  odpowiadającą  ciśnieniu 
rozkładowemu. 
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Potencjał  elektrodowy  względem  normalnej  elektrody  wodorowej,  np.  dla 

(Cl2)  Pt/HCl  (m)/H2S04/(H2)  Pt 


iii 


wynosi 


(EGl2/cr)h  =  1  >  - 11 V + 1 V  ~  V 

Potencjały  dyfuzyjne  zostały  tu  pominięte.  Z  równań  (120)  i  (118)  otrzymujemy 


(119) 

(120) 


(#ci2/ci-)fc  =  I>-IIV 


'Heo+^e 


RT  RT  .  RT  1/2  /101, 

ln-fi^  jęi  ln«cl-  H  -pr~  lnpci2  (121) 


fi1/2 

(^cu/or)*  s  (Ecl2/cl-)Qh  +  ln  (122) 

X1  aci- 

Potencjał  elektrody  chlorowej  jest  więc  zależny  od  ciśnienia.  Jeśli  w  reakcji  elektrodowej 
biorą  udział  gazy,  to  potencjały  równowagowe,  podobnie  jak  SEM,  zależą  od  ciśnienia 
gazu;  otrzymujemy  wówczas  analogicznie  do  równania  (35) 

PJI  DTI 

E  =  Ea  +  ^F  lna‘  ~  1FF lnpm  (123) 

gdzie  Vi  oznacza  liczbę  jonów,  z  których  powstaje  cząsteczka  gazu  {vt  =  2  dla  H2, 
Vi  —  4  dla  02  zgodnie  z  reakcją  02+2H20+4ej5T  40H~).  Podobnie  wygląda  sprawa 

w  tzw.  elektrodach  drugiego  rodzaju.  Tutaj  jony  określające  potencjał  w  roztworze  są 
w  stanie  równowagi  z  fazą  stałą.  Znaną  i  często  używaną  elektrodą  drugiego  rodzaju 
jest  układ 

[Ag  Cl]  Cr(m)/Ag  (124) 

Jest  to  tzw.  elektroda  chlorosrebrna.  Potencjał  równowagowy  tej  elektrody  jest,  jak  dla 
każdej  elektrody  srebrnej,  określony  równaniem  (111): 

RT 

R Ag  ~  RoAg  4  p  ln  ^Ag+ 

Ponieważ  roztwór  jest  nasycony  względem  AgCl,  aktywność  chlorku  srebrowego  w  roz¬ 
tworze  zgodnie  z  równaniem  (11,184)  jest  stała  i  na  podstawie  równania  (V,37)  mamy 


—  ^Ag+^Cl - 


Z  dwóch  ostatnich  równań  otrzymujemy  potencjał  równowagowy  elektrody  chloro- 
srebrnej  (Ag/AgCl). 


E 


Ag 


Eq 


RT 


Ag 


ln  Kj 


RT 


F 


ln  acr  =  EJ 


RT 


Ag' 


ln«r 


(125) 


EoAg  reprezentuje  wszystkie  stałe  człony  wyrażenia  (125).  E  zależy  więc  od  aktywności 
jonów  chlorkowych  i  to  w  sposób  podobny  jak  potencjał  elektrody  chlorowej  [równanie 
(118)].  Normalne  potencjały  i?0*Ag  i  Eohr  są  oczywiście  różne  (patrz  rozdz.  X,  p.  8). 

Elektrody  drugiego  rodzaju  odznaczają  się  bardzo  stałymi  i  dobrze  odtwarzalnymi 
potencjałami  równowagowymi  i  dlatego  są  często  używane.  Wspomniane  już  wcześniej 
(rozdz.  I,  p.  5)  ogniwo  Westona  jest  kombinacją  dwu  elektrod  drugiego  rodzaju. 
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Należy  jeszcze  wspomnieć  o  elektrodach  trzeciego  rodzaju,  w  których  jony  określające  potencjał 
znajdują  się  w  równowadze  z  dwiema  fazami  stałymi.  Jako  przykład  może  służyć  układ 


[ZnC204]  [CaC204]  Ca2+(m)/Zn  (1 26) 

Potencjał  elektrody  określony  jest  wyrażeniem 

RT 

Ezn  —  Eozn  +  — - ,  lnaZn2+  (127) 


Dalej,  zgodnie  z  równaniem  (11,184),  mamy 

■KznC204  .  -KcaC204 

OZn2+  =  -  1  aC2042- - 

«C2042-  °Ca2+ 


(128) 


W  układzie  musi  się  ustalić  równowaga  między  obydwiema  trudno  rozpuszczalnymi  solami  a  aktywnością 
jonów  wapniowych.  Łącząc  trzy  równania  otrzymamy 


c  i?  i  ^T  i  ^znc204  RT  RT 

Ezn  —  Eozn  +  -r=r  ln  — - (-  — —  lnaCa2+  =  E*Zn  +  — —  lnaCa2+ 

Ir  JKcaC204  Zn  Zn 


(129) 


Elektroda  zachowuje  się  jak  elektroda  wapniowa,  której  potencjał  określają  jony  Ca2+,  i  może  być 
wykorzystana  do  określania  aktywności  jonów  wapniowych  za  pomocą  ogniwa  stężeniowego.  Należy  przy 
tym  uwzględnić  fakt,  że  dodanie  dwóch  faz  stałych  do  roztworu  z  jonami  wapniowymi  powoduje  wymianę 
jonów  między  fazami  stałymi  a  roztworem,  co  w  konsekwencji  może  w  sposób  znaczny  zmienić  pier¬ 
wotne  stężenie  jonów  wapniowych  w  roztworze.  Jak  wykazały  dokładne  badania1),  dla  elektrod  tego 
rodzaju  istnieje  pewien  optymalny  zakres  stężeń  roztworu,  dla  którego  wspomniane  zmiany  są  stosunkowo 
małe.  Optymalne  warunki  uzyskuje  się  wówczas,  gdy  iloczyn  rozpuszczalności  Ki  soli  zawierającej  kation 
metalu  elektrody  jest  daleko  mniejszy  od  iloczynu  rozpuszczalności  soli  zawierającej  kation,  którego 
stężenie  w  roztworze  chcemy  oznaczyć.  Ki  powinno  być  o  kilka  rzędów  wielkości  mniejsze  od  Ku.  Wresz¬ 
cie  rozpuszczalność  soli  II  powinna  być  mała  w  porównaniu  do  stężenia  m  oznaczanego  w  roztworze  jonu. 
Ustalenie  się  równowagi  między  roztworem  i  dwiema  fazami  stałymi  wymaga  pewnego  czasu;  jest  to 
warunkiem  uzyskania  odtwarzalnych  wartości  równowagowego  napięcia  Galvaniego. 


b)  Elektrody  mieszane 

W  rozpatrywanych  dotychczas  elektrodach  prostych  potencjał  określała  jedna  tylko 
reakcja  sumaryczna.  Często  jednak  spotyka  się  układy  dwufazowe,  w  których  mogą 
przebiegać  dwie  (lub  więcej)  reakcje,  wspólnie  określające  potencjał.  Trzeba  tu  rozróżnić 
dwa  przypadki: 

a)  Istnieją  dwa  (lub  więcej)  nośników  ładunków,  które  mogą  przechodzić  z  fazy 
do  fazy, 

fi)  Istnieje  tylko  jeden  taki  nośnik,  lecz  może  on  być  w  jednej  lub  w  obydwu  fazach 
odmiennie  związany. 

Układy  takie  stanowią  tzw.  elektrody  mieszane, 
ot)  Pierwszy  przypadek  mamy  w  układzie 

ZnS04(m)/Zn  (130) 

i  ii 

Pozornie  mamy  tu  elektrodę  prostą,  dla  której  potencjał  określa  proces  KZn2+  IZnz+. 
W  zasadzie  może  tu  także  przebiegać  druga  reakcja  określająca  potencjał,  a  mianowicie 


9  M.  Le  Blanc,  O.  Harnapp,  Z.  physik.  Chem.  (A)  166,  321  (1933). 
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przejście  elektronów  z  fazy  metalicznej  (Zn)  do  roztworu  przy  równoczesnym  tworze¬ 
niu  się  H2,  zgodnie  z  reakcją  (113).  W  obojętnych  roztworach  wodnych  ta  druga  re¬ 
akcja  jest  tak  silnie  hamowana,  że  praktycznie  w  ogóle  nie  zachodzi  (mówi  się  wówczas 
o  nadnapięciu)  i  dlatego  jedynie  pierwsza  reakcja  decyduje  o  ustalaniu  się  równowago¬ 
wego  napięcia  Galvaniego.  Natomiast  w  rozcieńczonych  kwasach  obydwie  reakcje 
przebiegają  jednocześnie  obok  siebie,  są  jednak  też  obie  do  pewnego  stopnia  hamowane, 
w  związku  z  czym  nie  może  się  ustalić  określone  napięcie  równowagowe  Galvaniego. 
Uzyskuje  się  tu  napięcia  pośrednie  (mieszane) 1}  leżące  między  napięciami  równowago¬ 
wymi  każdej  reakcji  z  osobna  (patrz  rozdz.  XIV,  p.  13). 

W  niektórych  przypadkach  również  w  układzie  tego  typu  ustala  się  równowaga. 
Przykładem  tego  są  wspomniane  w  p.  2a  tego  rozdziału  elektrody  amalgamatowe. 
Zagadnienie,  czy  w  tych  elektrodach  również  rtęć  nie  wybiera  pewnego  wpływu  na 
ustalenie  się  napięcia  Galvaniego,  stanowi  fragment  szerszego  problemu  napięcia 
Galvaniego  elektrod  ze  stopów  metali  nieszlachetnych.  Gdy  zanurzymy  elektrodę 
z  amalgamatu  cynku  (zawartość  cynku  =  x )  do  roztworu  zawierającego  jony  Zn2+ 
i  Hg2+  o  stężeniu  całkowitym  m  =  mZn2+-f-wHg2+,  wówczas  warunki  równowagi  będą 
następujące  (obydwie  fazy  są  fazami  mieszanymi) : 

IVZn2++i?rin11«Zn2++2i^11  =  W^+RTWaZn2++2F^  \ 
nft:ae2+-\-RTlnIlaSs2+-lr2(p11  —  I/i3g2+-ł-RTlnlaSg2+-\-2F<p1} 

Napięcie  Galyaniego  ę>n— <pr  =  Aq>  dla  obu  procesów  musi  być  jednakowe,  jeśli  za¬ 
kładamy,  że  w  układzie  ustaliła  się  równowaga.  Wprowadźmy  następujące  oznaczenie: 

“AW*  —  Vzn»  =  RTlnCzn  i  =  RTlnC^  (132) 

Przyjmując,  że  stopy  zachowują  się  jak  mieszaniny  doskonałe,  tzn.  że  aktywności  w  fa¬ 
zach  metalicznych  możemy  zastąpić  ułamkami  molowymi,  otrzymamy  z  równania  (131): 

RTlnCZa+RTln[x]-RTln[xaZa2+]  =  RTlnCSg+Rrin[l -x]-RTln[a3g2+] 

a  eliminując  logarytmy 


[^Hg2  ]  _  CHg[l  x\  (133) 

Kn2+]  CZn  M  v  ; 

[«]  i  [#]  oznaczają  aktywności,  względnie  stężenia,  w  obydwu  fazach  w  stanie  równo¬ 
wagi.  Warunkiem  istnienia  równowagi  i  określonego  napięcia  Galyaniego  jest  równość 
stosunku  aktywności  jonów  metali  w  roztworze  i  stosunku  wyrażeń  stanowiących  ilo¬ 
czyny  ułamka  molowego  i  stałych  C  obu  metali.  Stałe  C  można  w  sposób  przybliżony 
ocenić  na  podstawie  potencjałów  normalnych  podanych  w  tabl.  392).  CZn  =  1025,8, 
CHg  =  1CT29’1  i  CHg/CZn  #  10-55,  stąd  z  równania  (133)  otrzymamy 


[aHg2+]  [mHg2+]  ^  -^q-55  [1  X] 

[ftZn2+]  [^Zn2+]  [^] 


(134) 


Patrz  C..  Wagner,  W.  T  r  a  u  d,  Z.  Elektrochem.  44,  391  (1938). 

2)  Ścisłe  obliczenie  termodynamiczne  nie  jest  możliwe  z  powodu  nieznajomości  napięcia  Galva- 
niego  na  granicy  metał-metal. 
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Nawet  przy  bardzo  małej  zawartości  cynku  w  elektrodzie  amalgamatowej  stężenie 
jonów  Zn2+  w  roztworze  w  warunkach  równowagi  jest  o  wiele  wyższe  od  stężenia 
jonów  Hg2+.  Oznacza  to,  że  przy  zanurzeniu  elektrody  do  roztworu  o  określonym  stę¬ 
żeniu  m  cynk  będzie  przechodził  do  roztworu,  a  jony  Hg2+  będą  się  wydzielały  aż  do 
osiągnięcia  stosunku  stężeń  określonego  równaniem  (134). 

Sumaryczne  stężenie  jonów  m  pozostaje  oczywiście  stałe.  Wprowadźmy  do  wyra¬ 
żenia  (133)  całkowite  stężenie  m  dodając  do  obu  stron  równania  1;  w  rezultacie  otrzy¬ 
mamy 

m  __  CznM 4-^Hgjl  ~—x]  ««« 

M  cZn[x]  ^ 


Wówczas  z  równania  (131)  otrzymamy  następujące  wyrażenie  na  napięcie  równowagowe 
Galyaniego  (w  pierwszym  przybliżeniu) 


9911 —  cp 1  =  A(p 


RT  .  [mZn 2+] 

2 F  n  Czn[x] 


RT  .  m 

2F  CZnM+CHg[  1-*] 


(136) 


CHg  jest  bardzo  małe  (lCT29,1),  człon  CHg[l— #]  można  więc  pominąć  dla  wszystkich 
wartości  x ;  dla  dowolnego  wiąc  składu  stopu  jedynie  metal  nieszlachetny  określa  potencjał. 
Elektroda  z  amalgamatu  cynku  wykazuje  zatem  takie  same  równowagowe  napięcie 
Galyaniego  jak  elektroda  cynkowa,  mimo  że  w  równaniu  występuje  ułamek  molowy 
rtęci.  To  samo  dotyczy  elektrod  z  jednorodnych  stopów,  jeżeli  tylko  elektrolityczne 
„prężności  roztwórcze”  obu  metali  są  dostatecznie  różne,  tak  że  potencjał  określa 
jedynie  metal  nieszlachetny. 


W  przypadku  stopów  równowaga  często  nie  może  się  ustalić.  W  temperaturach  pokojowych  szybkość 
dyfuzji  jonów  w  fazie  stałej  jest  bardzo  niewielka,  co  powoduje,  że  powierzchniowa  warstwa  stopu  sty¬ 
kając  się  z  roztworem  ubożeje  w  metal  nieszlachetny,  tak  że  w  końcu  pozostaje  jedynie  składnik  bardziej 
szlachetny.  Wytworzona  warstwa  metalu  szlachetniejszego  oddziela  jony  metalu  nieszlachetnego,  znaj¬ 
dujące  się  we  wnętrzu  fazy,  od  roztworu,  co  powoduje,  że  potencjał  ustala  się  w  stosunku  do  metalu  szla¬ 
chetniejszego.  Można  tego  uniknąć  pracując  w  dostatecznie  wysokich  temperaturach. 

Gdy  mamy  do  czynienia  nie  z  jednorodnym  stopem,  lecz  z  mechaniczną  mieszaniną  dwóch  metali, 
całe  przytoczone  rozważanie  pozostaje  słuszne.  Mamy  tu  jednak  dwie  proste  fazy  metaliczne,  z  równania 
(131)  odpadają  więc  człony  RT  ln «Mez+,  a  z  pozostałych  równań  czynniki  [x]  i  [1 —a:].  Równowaga  ustala 
się  w  ten  sposób,  że  metal  nieszlachetny  rozpuszcza  się,  zaś  jony  metalu  bardziej  szlachetnego  osadzają 
się  aż  do  momentu,  gdy  stosunek  stężeń  jonów  obu  metali  osiągnie  wartość 

[mx]  _ 

[mz]  C2 

Gdy  stałe  Cx  i  C2  różnią  się  o  kilka  rzędów  wielkości,  w  układzie  ustala  się  równowagowe  napięcie  Galva- 
niego  metalu  nieszlachetnego.  Gdy  zaś  Cx  i  C2  są  tego  samego  rzędu,  ustala  się  napięcie  mieszane  i  oba 
metale  przyczyniają  się  do  ustalenia  równowagi  przez  wydzielanie  się  z  roztworu  lub  rozpuszczanie,  aż 
do  momentu,  gdy  stosunek  stężeń  stanie  się  równy  stosunkowi  „prężności  roztwórczych”.  Podczas  usta¬ 
lania  się  równowagi  ogniwo  dostarcza  prądu. 

Do  elektrod  mieszanych  o  kilku  nośnikach  ładunku  zdolnych  do  przechodzenia 
z  fazy  do  fazy  należą  również  układy  zawierające  dwa  roztwory  elektrolityczne  w  nie- 
mieszających  się  rozpuszczalnikach,  układy  wymieniacz  jonowy-roztwór  elektrolitu 
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i  układy,  w  których  występują  napięcia  na  powierzchniach  granicznych  membran. 
Do  zagadnień  tych  powrócimy  jeszcze  w  rozdz.  XIII1). 

Drugi  rodzaj  elektrod  mieszanych  z  jednym  nośnikiem  ładunku  stanowią  tzw. 
elektrody  redoks.  Nośnikami  ładunków  są  w  nich  zawsze  elektrony;  oprócz  reakcji  (113) 
może  tu  jednak  przebiegać  i  drugi  proces  związany  z  redukcją  (pobraniem  elektronów) 
względnie  z  utlenieniem  (oddaniem  elektronów).  Jako  przykład  może  służyć  układ 

Pt/Cr2+,  Cr3+  (137) 

zaś  drugim  procesem  określającym  potencjał  jest  reakcja 

Cr3+  +  ejT  <=*  Cr2+  (138) 

Również  w  tym  przypadku  mogą  wystąpić  trudności  w  ustalaniu  się  równowagowego 
napięcia  Galvaniego  związane  z  zahamowaniem  reakcji  elektrodowej.  Sprawa  przed¬ 
stawia  się  zasadniczo  podobnie  jak  w  przypadku  omówionych  już  elektrod  ze  stopów 
metali.  Oprócz  reakcji  (113)  może  równolegle  przebiegać  reakcja  z  wydzieleniem  tlenu 

40H“  4e0~  +  2H20  +  H2  (139) 


wywierająca  wpływ  na  ustalanie  się  potencjału.  Natomiast  w  układzie 


możliwa  jest  reakcja 


Pt/Hg2+,Hg+ 
Hg+  Hg2+  +  e0‘ 


(140) 

(141) 


Tu  mamy  znów  do  czynienia  z  elektrodą  mieszaną,  a  elektrony  są  jedynymi  nośnikami 
ładunku  przechodzącymi  z  fazy  do  fazy  i  można  do  układu  stosować  poprzednie  roz¬ 
ważania  (por.  p.  8  tego  rozdziału). 

W  reakcjach  redoks  typu  (138)  warunki  równowagi  opisuje  równanie  (116),  a  na¬ 
pięcia  równowagowe  Galvaniego  równanie  (117).  Dla  roztworu  w  stanie  równowagi 
mamy 

[#Cr2+] 

|>Cr3+]  [ae-\ 

Łącząc  układ  z  elektrodą  odniesienia  i  korzystając  z  dwu  ostatnich  równań  otrzymamy 
analogicznie  do  równania  (118) 

E  =  E0  +  ^  (143) 

Jb  Ctęj.  2+ 

Im  większa  aktywność  jonów  Cr3+,  to  jest  formy  utlenionej,  tym  bardziej  dodatnie 
jest  napięcie  Galvaniego.  Ogólnie  słuszne  jest  wyrażenie 

£=-e"+¥?1  "r  (144) 

neI:  ured 

ne  oznacza  liczbę  elektronów  przenoszących  ładunek  zgodnie  z  równaniem  opisującym 
reakcję.  Gdy  aoks/aie d  =  1  otrzymuje  się  wartości  potencjału  normalnego  Eq. 


K 


(142) 


Patrz  E.  Lange,  J.  S  c  h  ii  c  k  e  r,  Z.  Elektrochem.  57,  22  (1953). 
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Oprócz  procesów  redoks,  polegających  na  prostej  wymianie  ładunków  między  jonami, 
znane  są  liczne  odwracalne  reakcje  redoks,  w  których  biorą  udział  jony  H30+,  względ¬ 
nie  OH~,  czy  też  obojętne  elektrycznie  cząsteczki.  Przykładem  może  być  tu  układ 


Pt/[Mn02]  Mn04  (m) 

w  którym  potencjał  określa  sumaryczna  reakcja: 


(145) 


[Mn02]  +  6H20  Mn04  +  4H30+  +  3e0 

Potencjał  dany  jest  równaniem: 


E  =  E0+™  ln-5. 


4 

MnOT^B^O 


h2o 


(146) 

(147) 


Procesy  redoks,  w  których  biorą  udział  substancje  organiczne ,  przebiegają  często 
nieodwracalnie  i  dlatego  nie  mogą  być  badane  metodami  termodynamiki.  Wyjątek 
stanowią  tu  m.  in.  pewne  grupy  związków,  które  w  utlenionej  formie  tworzą  ugrupo¬ 
wanie  chinoidowe,  a  w  formie  zredukowanej  mają  strukturę  benzoidową;  formy  te 
przechodzą  jedna  w  drugą  w  sposób  odwracalny.  Łatwe  ustalanie  się  potencjałów 
równowagi  tych  związków  wobec  platyny  i  złota  (podobnie  jak  to  było  w  przypadku 
jonów  nieorganicznych)  powoduje,  że  ich  reakcje  utleniania  i  redukcji  są  odwracalne. 
Najprostszym,  a  zarazem  praktycznie  najważniejszym  przykładem  takiego  układu 
redoks  jest  elektroda  ckinhydronowa.  Odpowiada  jej  następująca  odwracalna  reakcja 
sumaryczna: 


HO' 


OH  +  2  H20 


O 


0  +  2  H30+  +  2  e~0 


Nośnikami  ładunku  przechodzącymi  z  fazy  do  fazy  są  tu  elektrony.  Równanie  (117) 
określa  wartość  napięcia  równowagowego  Galyaniego.  Zgodnie  z  prawem  działania 
mas  równowagę  w  roztworze  opisuje  wyrażenie 


[^c6h4o2]  [^HaO-1-]2!/^]2  _  Jg 

[flC6H4(OH)2] 

stąd  analogicznie  do  równania  (147)  na  potencjał  równowagowy  otrzymujemy 

E  =  E0  +  ~  In  a°‘H<0^!°L 


27^  «c6h4(oh)2 

Oczywiście  dla  tego  rodzaju  procesów  słuszne  jest  ogólne  równanie  (144). 


(149) 


(150) 
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8.  SZEREGI  NAPIĘCIOWE 

W  tabl.  39  zestawiono  potencjały  normalne  różnych  elektrod1).  Elektrodą  odnie¬ 
sienia  była  normalna  elektroda  wodorowa.  Jest  ona  łatwa  do  skonstruowania,  a  poza 
tym  odznacza  się  stałością  i  odtwarzalnością  wskazań. 


Tablica  39 

Szereg  napięciowy  pierwiastków  w  roztworze  wodnym.  Wartości  E0h  w  warunkach 
normalnych  (25°C,  1  atm)  mierzone  względem  normalnej  elektrody  wodorowej 


Półogniwo 

Potencjał  [V] 

Półogniwo 

Potencjał  [V] 

Li/Li+ 

-3,01 

In/In+ 

-0,203 

Rb/Rb + 

-2,98 

Sn/Sn2+ 

-0,140 

Cs/Cs+ 

-2,92 

Pb/Pb2+ 

-0,126 

K/K+ 

-2,92 

Cu/Cu2+ 

+0,34 

Ba/Ba2+ 

-2,92 

Cu/Cu+ 

+  0,52 

Sr/Sr2+ 

-2,89 

Te/Te4+ 

+  0,56 

Ca/Ca2+ 

-2,84 

Hg/Hg§+ 

+  0,798 

Na/Na+ 

-2,713 

Ag/Ag+ 

+  0,799 

Mg/Mg2+ 

-2,38 

Au/Au3+ 

+  1,42 

Be/Be2+ 

-1,70 

Al/Al3 + 

-1,66 

Zn/Zn2+ 

-0,763 

Pt(Se)/Se2- 

-0,78 

Fe/Fe2+  . 

-0,44 

Pt(S)/S2- 

-0,51 

Cd/Cd2+ 

-0,402 

Pt(02)/OH- 

+  0,401 

In/In3+ 

-0,336 

Pt(J2)/J- 

+  0,536 

T1/T1+ 

-0,335 

Pt(Br2)/Br- 

+  1,066 

Co/Co2+ 

-.0,27 

Pt(Cl2)/Cl- 

+  1,358 

Ni/Ni2+ 

-0,23 

Pt(F2)/F- 

+  2,85 

Podane  wartości  odnoszą  się  do  temperatury  25 °C,  a  w  elektrodach  gazowych  do 
ciśnienia  1  atm,  względnie  lotności  równej  jedności.  Potencjały  wyznaczano,  jeżeli 
tylko  było  to  możliwe,  za  pomocą  ogniw  bez  potencjałów  dyfuzyjnych;  w  każdym  razie 
błąd  nie  przekraczał  ±1  w  ostatniej  cyfrze  po  przecinku.  Jeśli  zmierzone  wartości  po¬ 
tencjału  uszeregujemy  według  wzrastających  wartości  z  uwzględnieniem  znaku,  to 
otrzymamy  tzw.  szereg  napięciowy  dla  roztworów  wodnych.  Z  danych  cyfrowych  można 
obliczyć  standardowy  potencjał  termodynamiczny  reakcji  posługując  się  wzorem  (5). 

|H2  +  Mez+  +  zttzO  zU30+  +  Me  (151) 

gdzie  z  oznacza  liczbę  ładunków  dodatnich.  Jeśli  Eoh  jest  dodatnie,  to  reakcja  w  wa¬ 
runkach  standardowych  przebiega  z  lewa  na  prawo,  gdy  jest  ujemne  —  przebiega 
z  prawa  na  lewo.  Budując  dwa  ogniwa  odniesienia  metodą  opisaną  w  p.  5  tego  rozdziału 


0  Dalsze  dane  liczbowe  można  znaleźć  np.  w  pracy:  B.  E.  C  o  n  w  a  y,  Electrochemical  Data, 


Amsterdam  1952. 
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można  otrzymać  normalną  SEM  (zH?0)  badanego  ogniwa.  I  tak  np.  normalna  SEM 
ogniwa 

Cd/Cd2+/Ag+/ Ag/Cd 


(bez  uwzględnienia  potencjałów  dyfuzyjnych)  wynosi  na  podstawie  danych  z  tabeli  39 
AE0  =  0,779+0,402  =  1,201  V,  zaś  reakcja  Cd+2Ag+  -»  Cd2++2Ag  przebiega  sa¬ 
morzutnie  z  lewa  na  prawo.  W  tych  warunkach  metaliczny  kadm  wypiera  jony  srebrowe 
z  roztworu.  Wszystkie  metale,  które  w  tabl.  39  znajdują  się  nad  wodorem,  rozpuszczają 
się  w  kwasie  o  aH3o+  =  1  z  wydzieleniem  wodoru  (metale  nieszlachetne),  podczas 
gdy  metale  znajdujące  się  pod  wodorem  są  wypierane  przez  wodór  ze  swoich  roztworów 
o  aktywności  równej  1  (metale  szlachetne).  Nie  zawsze  tak  jest  w  rzeczywistości,  cyna 
np.  lub  nikiel,  a  nawet  taki  „nieszlachetny”  metal  jak  cynk  nie  zawsze  rozpuszcza  się 
w  kwasie.  Przyczyną  tego  są  wspomniane  już  zjawiska  hamowania  reakcji,  do  których 
jeszcze  powrócimy  (por.  rozdz.  XIV). 


Posługując  się  szeregiem  napięciowym  można  przewidzieć  wartość  SEM  i  kierunek  reakcji  również 
w  warunkach  odbiegających  od  normalnych,  gdy  uwzględni  się  zależność  napięcia  Galvaniego  od  stężenia 
[równania  (111)  względnie  (123)].  I  tak  w  obojętnym  roztworze  wodnym  aktywność  jonów  wodorowych 
®h3o+  =  10~7  (patrz  rozdz.  XI,  p.  1),  a  więc  potencjał  elektrody  wodorowej  zgodnie  z  równaniem  jest 


bardziej  ujemny  i  to  o  wartość 


RT 

~T 


lnlO-7  =  0,059  loglO-7  = 


—  0,414  V  w  porównaniu  z  potencjałem 


w  roztworze  o  aH30+  =  1*  Stąd  wynika,  że  w  obojętnym  roztworze  wodnym  będą  się  rozpuszczać  z  wydzie¬ 
leniem  wodoru  tylko  te  metale,  dla  których  wartość  E0h  jest  bardziej  ujemna  niż  —0,414  V.  Tak  np.  kadm, 
którego  normalny  potencjał  E0h  niewiele  się  różni  od  —0,414  V,  powinien  się  rozpuszczać,  dopóki  stężenie 
jego  jonów  nie  będzie  takie,  że  SEM  ogniwa  porównawczego  osiągnie  wartość  —0,414  V.  Z  równości 
—  0,414  =  4  —  0,402  =  0,052/2  log  aC(J2+  otrzymamy  ac<12+  =  0,42.  Gdy  aktywność  jonów  kadmu  w  roz¬ 
tworze  jest  większa  od  0,42,  wówczas  elektroda  kadmowa  jest  katodą  w  stosunku  do  elektrody  wodorowej, 
gdy  stężenie  jest  mniejsze  od  0,42  —  jest  anodą,  przy  założeniu,  że  reakcja  elektrodowa  przebiega  samo¬ 
rzutnie.  Przy  aca2+  =  0,42  reakcja  (151)  w  ogniwie  Pt(H2)/H30+(a  =  10~7)/Cd2+  ( a  =  0,42)/Cd/Pt 
osiąga  równowagę.  W  rzeczywistości  kadm  nie  rozpuszcza  się  w  obojętnych  roztworach  wodnych  z  wydzie¬ 
leniem  wodoru.  Przyczyną  tego  są  często  już  wzmiankowane  zjawiska  hamowania  reakcji,  które  nic  nie  mają 
wspólnego  z  tymi  rozważaniami  termodynamicznymi. 


Metoda  kompensacyjna  Poggendorffa,  pozwala  mierzyć  SEM  z  dokładnością  do 
10“4,  a  nawet  10“5  V,  jednak  wartości  Eoh  zebrane  w  tabl.  39  podane  są  z  dużo  mniejszą 
dokładnością.  Wynika  to  częściowo  z  konieczności  ekstrapolacji  danych  pomiarowych 


Tablica  40 


Normalne  wartości  E0h  dla  ogniw  z  elektrodami  II  rodzaju,  mierzone  względem 
elektrody  wodorowej  w  temp.  25°C  i  pod  ciśn.  1  atm 


Półogniwo 

Napięcie 

[V] 

Półogniwo 

Napięcie 

[V] 

Pb/[PbS04]SO^- 

-0,276 

Hg/[Hg2Br2]Br- 

+  0,13956 

Ag/[AgJ]J- 

-0,15225 

Ag/[AgCl]Cl- 

+  0,22234 

Hg/[Hg2J2]J- 

-0,0405 

Ag/[Hg2Cl2]Cl- 

+  0,26796 

Ag/[AgBr]Br- 

+0,07131 

Ag/[AgN3]Nr 

+  0,2919 

Ag/[AgSCN]SCN- 

+0,0947 

Hg/[Hg2S04]S02r 

+0,6141 
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do  stężeń  nieskończenie  małych,  a  częściowo  z  niemożności  ustalenia  się  napięć  równo¬ 
wagowych  metali  z  powodu  zahamowań  natury  kinetycznej.  W  przypadku  elektrod 
drugiego  rodzaju  w  zasadzie  nie  obserwuje  się  zjawisk  zahamowania  reakcji  i  stąd 
wartości  Eoh  dla  tych  ogniw  odniesienia  są  pewniejsze  i  podane  z  dokładnością  do 
czwartego  znaku  po  przecinku.  W  tabl.  40  podano  kilka  na  nowo  wyznaczonych  war¬ 
tości  Eoh  w  temp.  25 °C  i  pod  ciśnieniem  1  atmX). 

Zbudujmy  ogniwo  z  dwóch  półogniw  o  wspólnym  anionie,  np. 

Ag/[AgCl]  [Hg2Cl2]  OT/Hg  (152) 

W  ogniwie  zachodzi  reakcja 

[Hg2Cl2]  +  2Ag<±2Hg  +  2[AgCl]  (153) 

Normalna  SEM  według  tabl.  40  wynosi  0,0456  V,  co  zgadza  się  z  wartością  otrzymaną 
drogą  bezpośredniego  pomiaru.  SEM  tego  ogniwa  nie  zależy  od  aktywności,  a  więc 
i  od  stężenia  jonów  chlorkowych,  gdyż  w  równaniu  reakcji  sumarycznej  występują 
tylko  substancje  stałe,  a  zależność  potencjałów  elektrodowych  od  aktywności  jonów  Cl- 
[równanie  (125)]  jest  dla  obydwu  elektrod  jednakowa,  i  ich  wpływy  na  SEM  rozpatry¬ 
wanego  ogniwa,  stanowiącą  różnicę  SEM  dwóch  ogniw  odniesienia,  kompensują  się. 
Potencjał  normalny  elektrody  redoks  (137)  odpowiada  reakcji 

Cr3+  +  1/2H2  +  H20  Cr2+  +  H30+  (154) 

w  warunkach  normalnych.  Tego  rodzaju  wartości  Eoh  podano  w  tabl.  412). 

Elektroda  Pt/Cr2-1”,  Cr34"  ma  potencjał  E0h  ujemny  i  reakcja  (154)  przebiega  z  prawa  na  lewo,  a  więc 
jony  Cr2+  w  roztworze  o  aktywności  aH3o+  =  1  są  równie  nietrwałe  jak  np.  kadm  metaliczny  i  powodują 
wydzielanie  się  wodoru;  w  związku  z  tym  stanowią  silny  reduktor.  Dopiero  w  roztworze  obojętnym 
(aH30+  =  10~7  i  Eh  —  0,414  V)  normalna  elektroda  Pt/Cr2+,  Cr3+  jest  trwała. 

Podobnie  np.  normalne  elektrody  Pt/Fe3+,  Fe2+  lub  Pt/Hg2+,  Hg2+  są  silniejszymi  utleniaczami  niż 
tlen  pod  ciśnieniem  1  atm  w  roztworze  o  a0H-  —  1  (-Eo h  dla  tlenu  wynosi  według  tabl.  39  +  0,401  V). 
Fakt,  że  elektrody  te  nie  powodują  wywiązywania  się  gazowego  tlenu  z  rotworze  zgodnie  z  reakcjami 

Fe3+  +  2H20  -*  Fe2+  +  H30+  +  OH 

(155) 

40H  ->  2H20  +  02 

może  być  spowodowany  tym,  że  w  obojętnym  roztworze  («oh-  =  10~7)  potencjał  elektrody  Pt(02)/OH~ 

RT 

jest  bardziej  dodatni  od  normalnego  o  wartość - lnaoH-  —  —  0,0591ogl0~7  =  0,414  V  i  wynosi 

F 

E0 h  —  0,815  V.  Drugim  powodem  może  być  występowanie  nieodwracalnych  procesów  hamujących  wywią¬ 
zywanie  się  gazowego  tlenu.  Na  podstawie  wartości  E0h  można  zawsze  przewidzieć,  czy  dana  elektroda 
redoks  jest  w  danym  środowisku  wodnym  trwała,  tj.  czy  nie  powoduje  wywiązywania  się  wodoru  lub  tlenu. 
Elektrody  redoks  o  potencjałach  normalnych  E0h  w  obojętnych  roztworach  wodnych  większych  od  0,815  V 
lub  mniejszych  od  —0,414  V  mogą  być  formalnie  traktowane  jako  wysokociśnieniowe  gazowe  elektrody 
tlenowe,  względnie  wodorowe.  Tak  np.  normalna  elektroda  Pt/Hg2+,  Hgl+  o  E0h  —  0,966  V  odpowiada 
elektrodzie  tlenowej  o  tym  samym  potencjale 

J>rp  DT 

Eh  =  Eoh  -  — -  InaoHr  +  — ~~~  lnj>!/24=  +0,906  V  (1 56) 

F  F 

J)  Patrz  G.  Kort  ii  m,  W.  Haussermann,  Ber  Burtsenges.  69,  594  (1965). 

2>  Liczne  dalsze  dane  można  znaleźć  w  pracy:  W.  M.  Latimer,  Oxidation  Potentials,  New 
York  1950.  Dane  z  tabl.  41  uważa  się  za  daleko  mniej  pewne  od  danych  z  tabl.  39  i  40. 
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Tablica  41 

Wartości  normalne  E0j,  dla  ogniw  z  elektrodami  redoks,  mierzone  względem  normalnej  elektrody 
wodorowej  w  temp.  25 °C  i  pod  ciśnieniem  1  atm 


Półogniwo 

Napięcie 

[V] 

Półogniwo 

Napięcie 

[V] 

Pt/CO(CN)£-,  Co(CN)I" 

-0,83 

Pt/Fe3+,  Fe2+ 

+  0,77l 

Pt/Cr3+,  Cr2+ 

-0,41 

Pt/2Hg2+,  Hgl+ 

+0,905 

Pt/Ti2+,  Ti3+ 

-0,37 

Pt/Tl3+,  T1+ 

+  1,25 

Pt/v3+,  V2+ 

-0,20 

Pt/Au+,  Au3+ 

+  1,29 

Pt/Sn4+,  Sn2+ 

+0,154 

Pt/Mn3+,  Mn2+ 

+  1,51 

Pt/Cu2+,  Cu+ 

+  0,167 

Pt/Ce4+,  Ce3+ 

+  1,610 

Pt/Fe(CN)4~ ,  Fe(CN)Ł 

+  0,356 

Pt/Pb2+,  Pb4+ 

+  1,69 

Pt/J  a",  J- 

+  0,535 

Pt/Co3+,  Co2+ 

+  1,842 

Półogniwo 

Proces  elektrodowy 

Napięcie 

[V] 

Pb/[PbO]OH- 

Pb  +  20H-  **  [PbO]  +  HzO  +  2eo 

-0,578 

Hg/[HgO]OH- 

Hg  +  20H-  [HgO]  +  2H20  +  2eó 

+0,097 

Pt/H3As04,  H3ASO3 

H3As03  +  3H20  H3As04  +  2H30+  +  2e0~ 

+0,559 

Pt/[Mn02]MnO^,  OH- 

[Mn02]  +  4  OH-  Mn04  +  2H20  +  3eo 

+0,587 

Pt/V02+,  V(OH)4 

V02+  +  5H20  &  V(OH)y  +  2H30+  +  2eó 

+  1,000 

Pt/[Mn02]Mn2+ 

Mn2+  +  6H20  [Mn02]  +  4H30+  +  2^ 

+  1,236 

Pt/Cr202-,  Cr3  +  ,  H3O+ 

2Cr3+  +  21 H20  **  Cr207-  +  14H30+  +  6e5T 

+  1,36 

pt/cior,  ci-,  h3o+ 

Cl-  +  9HzO  Cior  +  6H30+  +  6e0~ 

+  1,45 

Pb/[Pb02]Pb2+ 

Pb2+  +  6H20  [Pb02]  +  4H30+  +  2e0" 

+  1,456 

Pb/[Pb02][PbS04]S0r 

[PbS04]  +  6H20  [Pb02]  +  4H30+  +  2e0" 

+  1,685 

Stąd  można  obliczyć  dla  roztworu  obojętnego  (a0H-  =  10~7)  ciśnienie  tlenu 


logi>o2  = 


0,906-0,401-0,414 

0,059/4 


6:  P02  =  106  atm 


Podobnie  można  formalnie  traktować  normalną  elektrodę  Pt/Cr3+,  Cr2+  w  roztworze  kwasu  o  «h3o+  =  1 

RT 

jako  elektrodę  wodorową  o  potencjale  Eh  — - lnpH2J  ciśnienie  wodoru  dla  takiego  potencjału  wynosi 

F 

2  •  0,41 

logpH?  —  - =  14,  czyli  pH,  =  1014  atm 

0,059 

Analogicznie  można  uważać  elektrodę  chlorosrebrną  (124)  za  elektrodę  chlorową  o  bardzo  małym 
ciśnieniu  chloru  i  elektrodę  chinhydronową  (150)  za  elektrodę  wodorową  o  bardzo  małym  ciśnieniu  wodoru. 

Łącząc  elektrodę  chinhydronową  z  elektrodą  wodorową  jako  elektrodą  odniesienia 
otrzymuje  się  ogniwo  bez  potencjału  dyfuzyjnego 

Pt(H2)/HCl(?w)  chinon,  hydrochinon/Pt  (157) 

W  ogniwie  zachodzi  reakcja 

hydrochinon  (QH2)  chinon  (Q)  +  H2 


(158) 
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Pod  ciśnieniem  pHa  =  1  atm  więc 

E  =  EM  +  Ęr  ln-^-  (159) 

2  E  ^qh2 

Chinon  i  hydrochinon  tworzą  połączenie  międzycząsteczkowe  w  stosunku  1:1,  tzw. 
chinhydron;  jest  to  substancja  dobrze  krystalizująca  i  trudno  rozpuszczalna  w  roz¬ 
tworach  wodnych.  Dodając  do  roztworu  chinonu  i  hydrochinonu  w  postaci  chinhydronu 
mamy  zawsze  jednakowe  stężenia  obu  substancji  i  równanie  (159)  upraszcza  się  do 

E  =  EM  +  ~hi-fr-  (160) 

/qh2 

Współczynniki  aktywności  chinonu  i  hydrochinonu  jako  cząsteczek  obojętnych  można 
przyjąć  za  równe  jedności  aż  do  stężeń  jonowych  roztworu  równych  lO-1.  SEM  ogniwa 
(157)  odpowiada  więc  potencjałowi  normalnemu  elektrody  chinhydronowej ;  przy 
tym  jest  ona  niezależna  od  stężenia  HC1  użytego  jako  elektrolit  (dla  c  <  0,1),  a  także 
niezależna  od  stężenia  chinhydronu  (roztwór  może  być  nasycony  lub  nienasycony 
względem  tej  substancji).  Z  pomiarów  otrzymuje  się  wartość1) 

Eoh=  +  0,6996  V  (161) 

Traktując  normalną  elektrodę  chinhydronową  w  roztworze  kwasu  o  «H30+  =  1  jako 
elektrodę  wodorową  o  potencjale 

T>rp 

E,=  -~ln^22  =  0,6996 

otrzymamy 

O  .  f) 

log7>H2  = - —  =  -23,7  lub  pS2  »  2- 10~24  atm 

Ta  właściwość  elektrody  chinhydronowej  ma  wielkie  znaczenie  praktyczne  (por.  rozdz. 
XI,  p.  2c).  Dane  przytoczone  w  tabl.  39 — 41  odnoszą  się  do  roztworów  wodnych. 
Napięcia  Galvaniego  na  granicy  faz  metal/roztwór  powstają  na  skutek  różnicy  po¬ 
tencjałów  chemicznych  jonów,  które  mogą  przechodzić  z  fazy  do  fazy.  Chemiczne 
potencjały  jonów  w  roztworze  zależą  między  innymi  od  stopnia  solwatacji  jonów;  stąd 
wynika  jasno,  że  szereg  napięciowy  pierwiastków  musi  być  zależny  od  rozpuszczalnika. 
Znalazło  to  potwierdzenie  doświadczalne.  I  tak  np.  normalna  elektroda  rubidowa  ma 
w  zależności  od  rozpuszczalnika  następujące  potencjały  Eoh  w  stosunku  do  elektrody 
wodorowej : 


Rozpuszczalnik 

h2o  ch3cn  hcooh  n2h4  nh3 

Eon  (V) 

-2,98  -3,17  -3,45  -2,01  -1,93 

F.  H  o  v  o  r  k  a,  W.  C.  D  e  a  r  i  n  g,  J.  Am.  Chem.  Soc.  57,  446  (1935) ;  w  zakresie  temperatur 
od  0  do  37°C  można  stosować  wzór  interpolacyjny 

Eoh  =  0,7180-0,00074  t  [V] 


(161  a) 


366 


X.  Siły  elektromotoryczne 


Dla  potencjałów  normalnych  ogniwa 

Pt(H2)/HCl/MeCl/Me/Pt 

I  II  III  IV  I' 


otrzymuje  się  analogicznie  do  równania  (103)  dla  rozpuszczalnika 

e’«h = (V— 1 [v)+(iv-iiv,)+(iiv-lvo+ev,-: v) 

Z  warunku  równowagi  [równanie  (95)]  przy  z  —  1  i  «Me+  =  1  mamy 


1 

ty  =  "eT  (m/*Me+  IV^Me+) 


Odpowiednio  dla  #  =  —  1 

>-V  =  +RT\n"ae~) 


(162) 

(163) 

(164) 


(165) 


Z  warunku  równowagi  dla 
dla  Pn2  ~  1  i  n«H+  =  1  mamy 


1/2H2?±H+  +e0- 


RT\nuae-  =  °az/iH2 — 1  Vh+  1 


Ostatecznie  otrzymujemy  wyrażenie 


(166) 


=  (V-1 V) +4"  ciw-iw)+r?'-IV)  4-^r  (8a^H2-n^-vy 


(167) 

Podobne  równanie  otrzymujemy  dla  drugiego  rozpuszczalnika  (").  W  wyrażeniu 
różnicowym  (Eóh—Eó'h)  odpadają  człony  z  IV/iMe+,  gaz/iH2,  i  T»  (nieza¬ 

leżne  od  rozpuszczalnika)  i  w  rezultacie  mamy 


1  1 1 

eu-k*  =  rvi..*-i,vi.v)+(i,v-i,v")  -  ^t(iv=—iVh.)-(iv-iv') 


(168) 


F(EU-Ei’h)  =  &.—&.*)-(&—/&♦)  - 


(169) 


Różnica  potencjałów  normalnych  elektrody  w  dwóch  różnych  rozpuszczalnikach 
('  i  ")  równa  się  różnicy  potencjałów  termodynamicznych  jonów  metalu  i  jonów  H+ 
w  obydwu  rozpuszczalnikach  w  warunkach  normalnych.  Wyrażając  się  nieco  inaczej, 
różnica  E[)h  —  Eó'h  jest  miarą  różnicy  swobodnych  entalpii  (potencjałów  termodyna¬ 
micznych)  odpowiadającej  przeniesieniu  jonów  metali  i  jonów  H+  z  jednego  rozpusz¬ 
czalnika  do  drugiego. 

Można  pójść  jeszcze  krok  dalej  i  przyjąć,  że  entalpie  swobodne  (potencjały  termo¬ 
dynamiczne)  solwatacji  ciężkich  jonów  alkalicznych  Rb+  i  Cs+,  które  mają  duże  pro¬ 
mienie  jonowe,  a  poza  tym  słabo  się  polaryzują  (patrz  rozdz.  III,  p.  4),  praktycznie 
nie  zależą  od  rozpuszczalnika,  tzn.  że  można  założyć  "A'fiotlih+  =  0.  Wówczas 
( Eóh — Eó'h)  byłoby  miarą  potencjału  termodynamicznego  procesu  przeniesienia  jonów  H+ 
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z  jednego  rozpuszczalnika  do  drugiego.  To  założenie  wysunięte  przez  Pieskowa 
umożliwia  "znalezienie  bezpośredniej  zależności  między  szeregami  napięciowymi  metali 
w  różnych  rozpuszczalnikach.  Przyjmijmy,  że  dla  elektrody  rubidowej  Eoh  we  wszy¬ 
stkich  rozpuszczalnikach  równa  się  zeru,  tzn.  że  używamy  zawsze  tej  elektrody  w  wa¬ 
runkach  normalnych  jako  elektrody  odniesienia;  wówczas  wartości  Eon*,  elektrod 
z  innych  metali  będą  miarą  względną  potencjału  termodynamicznego  solwatacji  danych 
jonów  metalu  w  warunkach  normalnych  w  danym  rozpuszczalniku.  W  tabl.  42  zesta¬ 
wiono  wartości  EdRh  dla  kilku  rozpuszczalników2^ 


Tablica  42 

Szereg  napięciowy  w  różnych  rozpuszczalnikach  odniesiony  do  "d'*o,Rb+  =  0  (według  Pieskowa) 


Półogniwo 

h2o 

ch3oh 

CH3CHN 

HCOOH 

n2h4 

nh3 

Li/Li+ 

-0,03 

-0,16 

-0,06 

-0,03 

-0,19 

-0,35 

Rb/Rb + 

0 

0 

0 

0 

0 

0 

Cs/Cs+ 

+0,06 

+0,01 

-0,01 

-0,02 

K/K+ 

+  0,06 

+0,01 

+0,10 

-0,01 

-0,05 

Ca/Ca2+ 

+0,14 

+0,42 

+0,25 

+0,10 

+0,29 

Na/Na+ 

+0,27 

+0,21 

+0,30 

+0,03 

+0,18 

+0,08 

Zn/Zn2+ 

+  2,22 

+  2,20 

+  2,43 

+  2,40 

+  1,60 

+  1,40 

Cd/Cd2+ 

+  2,58 

+  2,51 

+2,70 

+  2,70 

+  1,91 

+  1,73 

T1/T1+ 

+  2,64 

+  2,56 

Pb/Pb2 + 

+  2,85 

+  2,74 

+  3,05 

+  2,73 

+  2,36 

+  2,25 

h2/h+ 

+  2,98 

+  2,94 

+  3,17 

+  3,45 

+  2,01 

+  1,93 

Cu/Cuz+ 

+  3,32 

+  3,28 

+  2,79 

+  3,31 

+  2,36 

Cu/Cu+ 

+  3,50 

+  2,89 

+  2,23 

+  2,34 

Hg/Hg|+ 

+  3,78 

+  3,68 

+  3,63 

Ag/Ag+ 

+  3,78 

+  3,70 

+  3,40 

+  3,62 

+  2,78 

+  2,76 

Hg/Hg2+ 

+  3,84 

+  3,42 

+  2,68 

L/J- 

+  3,52 

+  3,30 

+  3,24 

+  3,42 

+  3,38 

Br2/Br- 

+4,04 

+  3,83 

+  3,64 

+  3,97 

+  3,76 

ci2/ci- 

+4,34 

+4,16 

+3,75 

+4,22 

+  3,96 

Przytoczone  w  tabl.  42  dane  liczbowe  można  uważać  tylko  za  pierwsze  przybliżenie.  Założenie, 
że  Rj}+  —  0  na  pewno  nie  odpowiada  dokładnie  rzeczywistemu  stanowi  rzeczy,  a  pożartym  ekstra¬ 

polacja  wartości  E0  dla  stężeń  dążących  do  0  jest  mniej  pewna  w  przypadku  rozpuszczalników  niewodnych 
niż  w  przypadku  rozpuszczalników  wodnych.  Kolejność  elektrod  odpowiada  jednak  oczekiwaniom. 
Słuszna  jest  również  tutaj  reguła,  że  im  bardziej  dodatnie  jest  F0Rb,  tym  bardziej  „szlachetny”  jest  dany 
metal  w  stosunku  do  rubidu.  Tak  np.  wodór  jest  bardziej  „szlachetny”  w  CH3CN  i  w  HCOOH,  zaś 
w  N2H4  i  w  NH3  w  sposób  wyraźny  bardziej  „nieszlachetny”  niż  w  wodzie.  Przyczyną  tego  jest  solwatacja 
protonu,  która  w  bardziej  zasadowych  rozpuszczalnikach  jest  duża.  Silne  „solwatowanie”  jonów  przez 
tworzenie  kompleksów  powoduje,  że  wartości  E0Rj^  dla  miedzi  i  srebra  w  CH3CN,  jak  również  dla  wszyst¬ 
kich  metali  ciężkich  w  amoniaku  są  niższe  niż  w  wodzie. 


b  W.  A.  Piesków,  Fortschr.  d.  Chemie  16,  254  (1947). 

2)  Patrz  H.  S  t  r  e  h  1  o  w,  Z.  Elektrochem.  56,  827  (1952)  i  podana  tam  literatura:  T.  P  a  v  1  o  p  o  u- 
los,  H.  Strehlow,  Z.  physik.  Chem.  N.  F.  2,  89  (1954). 
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Doświadczalne  stwierdzenie,  że  wartości  B0 Et,  pozostałych  ciężkich  metali  alkalicznych  są  we  wszystkich 
rozpuszczalnikach  prawie  jednakowe,  przemawia  za  stosowalnością  założenia  Pieskowa.  Przeprowadzono 
próby2)  obliczenia  niewielkich  różnic  potencjału  termodynamicznego  solwatacji  jonów  Rb+  w  różnych 
rozpuszczalnikach  według  metody  Latimera  [równanie  (IV, 5)]  opisanej  w  p.  1  rozdz.  IV.  Wyliczone 
poprawki  służyły  do  skorygowania  wartości  £0nb  •  Wprowadzenie  poprawek  nie  zmieniło  jednak  kolejności 
w  szeregu  napięciowym  Pieskowa. 
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PRAKTYCZNE  ZASTOSOWANIA  POMIARÓW 
POTENCJOMETRYCZNYCH 


Możliwości  zastosowań  pomiarów  potencjometrycznych  są  bardzo  wielostronne, 
przede  wszystkim  w  dziedzinie  chemii  analitycznej,  w  której  celowe  jest  rozwiązywanie 
wielu  problemów  głównie  drogą  pomiarów  SEM  odpowiednich  ogniw.  W  rozdziale 
niniejszym  rozpatrzymy  krótko  najważniejsze  dziedziny  zastosowań  pomiarów  po- 
tencj  ometrycznych. 


1.  WYZNACZANIE  STAŁYCH  RÓWNOWAGI  I  ROZPUSZCZALNOŚCI 


Jak  już  wykazano  w  p.  2a  rozdz.  X,  można  za  pomocą  standardowej  SEM  ogniwa 
(na  podstawie  równania  X,21)  wyznaczyć  termodynamiczną  stałą  równowagi  K  reakcji 
chemicznej  przebiegającej  w  ogniwie.  Dlatego  też  metody  elektrometryczne,  obok 
metod  optycznych  (rozdz.  V,  p.  4)  i  konduktometrycznych  (rozdz.  VII,  p.  1)  szcze¬ 
gólnie  dobrze  nadają  się  do  wyznaczania  stałych  dysocjacji  słabych  elektrolitów ,  zwłasz¬ 
cza  kwasów  i  zasad.  W  tym  celu  wybiera  się  ogniwa  możliwie  bez  potencjału  dyfuzyj¬ 
nego,  z  elektrodami  odznaczającymi  się  dużą  stałością  i  odtwarzalnością  potencjału. 
Takie  warunki  spełnia  ogniwo: 


Pt(H2)/HA  ntu  NaA  m2\  NaClm3  [AgCl]/Ag  (1) 

w  którym  HA  oznacza  słaby  kwas,  NaA — jego  sól  (mieszanina  buforowa).  Dodatek 
NaCl  zapewnia  określone  stężenie  jonów  Cl-.  Proces  powodujący  przepływ  prądu 
w  ogniwie  można  opisać  równaniem  analogicznym  do  równania  (V,45): 

[Ag Cl]  +  1/2  H2  +  H20  -  Ag  +  H30+  +  CE  (2) 

a  zatem  otrzymuje  się  na  SEM  analogicznie  do  równania  (V,48): 

RT  RT 

AE  =  AEq  -p—  ln  #H3o+flci~  =  AEq  -p—  ln  ^H3o+/h3o+  mcrfci-  (3) 


Aktywność  jonów  H30+  określa  stała  dysocjacji  słabego  kwasu,  dla  której  przez  analogię 
z  równaniem  (V,6)  można  napisać: 

[^H30+]  [«a-]  /h3o+/a- 


Ka] 


/e 


K, 


(m) 


^  /h3o+/a- 

r 

J  HA 


(4) 
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Eliminując  mH30+  z  równań  (3)  i  (4)  otrzymuje  się: 


AE-AEo 


RE  j 

F  mA- 


Ił  F  /h3o+/a~ 


RT 

F 


ln 


(5) 


Wartość  AE0  znana  jest  z  pomiarów  SEM  ogniwa  (X,19).  Oznaczając  lewą  stronę 

RT  .  .  .  * 

równania  jako - =-\nK'  i  przedstawiając  ją  graficznie  jako  funkcję  siły  jonowej  jf, 

b 

* 

otrzymamy  oczywiście  K'  =  K(m)  po  ekstrapolacji  do  J  —  0,  ponieważ  pierwszy 

człon  prawej  strony  równania  będzie  równy  zeru.  Można  również  przedstawić  gra- 

* 

ficznie  K'  jako  funkcję  jf,  co  prowadzi  do  tego  samego  wyniku1  \  Ponieważ  wielkości 
stojące  po  lewej  stronie  równania:  t»ha  =  mx— mH30+  i  mA  —  7»NaA-l-mH3o+,  jak 
również  siła  jonowa  nie  są  dane  bezpośrednio,  należy  obliczyć  je  w  sposób  przybliżony, 
stosując  przybliżoną  wartość  K^my  W  tym  przypadku  wystarcza  już  zazwyczaj  pierwsze 
przybliżenie. 

Dokładność  wyznaczonej  w  ten  sposób  wartości  K  zależy  z  jednej  strony  od  dokład¬ 
ności  pomiarów  SEM,  z  drugiej  zaś  od  pewności,  z  jaką  znana  jest  standardowa  siła 
elektromotoryczna  AE0.  Następnym  źródłem  błędów  może  być  omówiona  poprzednio 
ekstrapolacja  K'  do  K.  Ekstrapolacja  zapewnia  wiarygodne  wyniki  tylko  wówczas, 
gdy  pomiary  prowadzi  się  w  roztworach  silnie  rozcieńczonych,  gdyż  chodzi  tu  często 
nie  o  funkcję  liniową,  lecz  o  słabo  zakrzywione  krzywe. 

Metodą  tą  wyznaczono  wiele  stałych  dysocjacji2)  i  po  dostatecznie  krytycznej  ocenie 
pomiarów  otrzymano  również  zadowalające  wyniki.  Dowodzi  tego  zgodność  wartości  K 
otrzymanych  metodą  potencjometryczną  i  konduktometryczną  dla  szeregu  przykładów 
(por.  tabl.  IX  dodatku).  Porównując  te  wartości  należy  zauważyć,  że  w  przypadku 
pomiarów  przewodnictwa  chodzi  zazwyczaj  o  stałe  dysocjacji  K(Cy  [a  w  przypadku 
pomiarów  SEM  —  o  stałe  Kyny  które  należy  przeliczyć  za  pomocą  równania  (IX,  19). 

Metodę  tę  można  w  różny  sposób  modyfikować.  Jeśli  badane  kwasy  ulegają  redukcji  wodorem  na 
platynie,  to  zamiast  elektrody  wodorowej  można  stosować  elektrodę  chinhy  drono  wą3 ) ,  ponieważ  tę 
ostatnią  można  rozpatrywać  jako  wodorową  o  bardzo  małym  ciśnieniu  wodoru  (por.  rozdz.  X,  p.  8). 
W  przypadku  bardzo  słabych  kwasów,  np.  borowego4),  należy  wziąć  pod  uwagę  wspomnianą  w  p.  4c 
rozdz.  IX  hydrolizę  soli  i  powstające  w  jej  wyniku  jony  OH-.  Natomiast  wyznaczanie  stałych  dysocjacji 
mocnych  kwasów,  np.  pierwszej  stałej  dysocjacji  kwasu  fosforowego5),  wymaga  szeregu  przybliżeń  dla 
obliczenia  lewej  strony  równania  (5)  i  siły  jonowej.  Podczas  wyznaczania  drugiej  stałej  dysocjacji  kwasów 


Ponieważ /h3o+ /ci- w  porównaniu  z /h3o+/a~  znacznie  wzrasta,  i  jak  wynika  z  doświadczenia, 
/ha  zmienia  się  liniowo  ze  zmianą  siły  jonowej,  zatem  w  dostatecznie  rozcieńczonych  roztworach  powinno 
•  ...  * 

się  otrzymywać  prostoliniową  zależność  K!  od  J,  co  nie  zawsze  zachodzi  w  praktyce. 

2)  Większość  badań  w  tej  dziedzinie  przeprowadzili  H.  S.  H  a  r  n  e  d  i  in.  Referatowy  przegląd 
podają  prace:  H.  S.  H  a  r  n  e  d,  B.  B.  O  w  e  n,  Chem.  Revs  25,  31  (1939);  J.  F.  J.  D  i  p  p  y,  Chem.  Revs  25, 
151  (1939). 

3)  G.  B  r  i  e  g  1  e  b,  A.  B  i  e  b  e  r,  Z.  Elektrochem.  55,  250  (1951). 

4)  B.  B.  Owe  n,  Jf.  Am.  Chem.  Soc.  56,  1695  (1934). 

5)  R.  G.  B  a  t  e  s,  Jf.  Research  Nat.  Bur.  Standards  47,  127  (1951). 
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dwuzasadowych1)  należy  wziąć  pod  uwagę  fakt,  że  wartość  członu  równania  (5),  zawierającego  współ¬ 
czynniki  aktywności,  nie  jest  już  mała,  np.: 

(/h3Q+/ci~)/h2p04 

/h3o+/hpo4“ 

i  należy  ją  obliczyć  z  równania  Debye’a  i  Hiickela  (VI, 42)  lub  (VI, 38).  Dodatkowe  trudności  powstają 
wówczas,  gdy  wielkości  różnych  stałych  dysocjacji  kwasu  wielozasadowego,  np.  kwasu  cytrynowego2), 
są  tego  samego  rzędu,  w  związku  z  czym  wszystkie  rodzaje  jonów  powstające  w  wyniku  dysocjacji  wystę¬ 
pują  w  porównywalnych  stężeniach.  Specjalnego  postępowania  wymaga  wyznaczenie  wartości  K  kwasów 
i  zasad  pozostających  w  równowadze  z  substancjami  gazowymi,  np.  C02  lub  gazowy  NH3  względnie 
H2C03  i  roztwór  NH33).  W  tym  ostatnim  przypadku  celowe  jest  potraktowanie  jonu  NH/  jako  kwasu 
pozostającego  w  równowadze: 

NH+  +  H20  NH3  +  H30+  (6) 

Mierzy  się  zatem  SEM  ogniwa: 

Pt(H2)/NH4Cl  m, ;  NH3  m2  [AgCl]/Ag  (7) 

które  jest  analogiczne  z  ogniwem  (1).  Zamiast  mieszaniny  NH4C1  i  NH3  można  użyć  soli  amonowej  sła¬ 
bego  kwasu,  np.  octanu  amonu,  łącznie  z  NaCl  jako  elektrolitem4) 

Pt(H2)/NH4Ac  mi ;  NaCl  m2  [AgCl]/Ag  (8) 

Wówczas  kation  i  anion  hydrolizują  równocześnie  według  równania  (IX, 20).  Gdy  znana  jest  stała  hydrolizy 
jonu  Ac-,  wówczas  z  pomiarów  SEM  można  wyznaczyć  stałą  hydrolizy  kationu  NH| . 

Metodą  tą  zmierzono  wiele  stałych  dysocjacji  kwasów  w  mieszaninach  rozpuszczalników  w  celu 
wyznaczenia  zależności  wartości  K  od  stałej  dielektrycznej  rozpuszczalnika  (por.  rozdz.  XII,  p.  2). 
Usuwając  z  ogniwa  (1)  sól  NaA,  tzn.  wykonując  pomiar  w  układzie  niezbuforowanym : 

Pt(H2)/HA  m ;  NaCl  m'  [AgCl]/Ag  (9) 


można  równanie  (4)  napisać  w  postaci: 


Nh3o+]2  /h3Q+/a" 
™-"Zh30+  /ha 


(10) 


i  uzyskać  z  pomiarów  wartość  wyrażenia /a  = - .  Wielkość /a  zachowuje  się  ze  wzrostem  stężenia 

/ha 

NaCl  podobnie  jak/±  mocnego  kwasu  (HC1),  tzn.  osiąga  minimum  dla  wartości  m'  K  0,5,  a  następnie 
znowu  wzrasta  (por.  rys.  44).  Można  zatem  badać  zachowanie  się  słabych  kwasów  w  roztworach  soli4) 
w  podobny  sposób  jak  zachowanie  się  HC1  w  roztworach  soli  za  pomocą  ogniwa  (VI, 99).  Posługując  się 
tym  ogniwem5)  można  wyeliminować  również  tzw.  ,, efekt  środowiska”,  tzn.  wpływ  niezdysocjowanej 
części  HA  kwasu  na  współczynniki  aktywności,  a  tym  samym  na  wartość  K.  Efekt  środowiska  można  po¬ 
dzielić  na  efekt  pierwotny,  polegający  na  zmianie  wzajemnego  oddziaływania  pomiędzy  jonami  i  roz¬ 
puszczalnikiem  w  rozcieńczeniu  nieskończenie  wielkim,  i  efekt  wtórny,  polegający  na  zmianie  wzajemnego 
oddziaływania  międzyjonowego  wywołanej  zmianą  stałej  dielektrycznej. 

Duże  zalety  wykazuje  również  połączenie  metod:  potencjometrycznej  i  spektrofotometrycznej, 
stosowane  do  wyznaczania  stałych  dysocjacji6),  czego  nie  możemy  tutaj  szczegółowo  rozważać. 


9  R.  G.  B  a  t  e  s,  S.F.  Acree,  ibid.  30,  129  (1943). 

2)  R.  G.  B  a  t  e  s,  G.  D.  P  i  n  c  h  i  n  g,  jf.  Am.  Chem.  Soc.  71,  1274  (1949). 

3)  H.  S.  H  a  r  n  e  d,  R.  D  a  v  i  s,  J.  Am.  Chem.  Soc.  65,  2030  (1943);  R.  G.  B  a  t  e  s,  G.  D.  Pin- 
c  h  i  n  g,  J.  Research  Nat.  Bur.  Standards  42,  419  (1949). 

4)  Por.  H.  S.  H  a  r  n  e  d  i  in.,  J.  Am.  Chem.  Soc.  52,  5079  (1930);  53,  8  (1931);  59,  1284  (1937). 

5)  B.  B.  Owe  n,  y.  Am.  Chem.  Soc.  54,  1758  (1932). 

6)  Por.  R.  G.  Bates,  G.  Schwarzenbach,  Helv.  Chim.  Acta  37,  1069  (1954). 
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Ogniw  typu  (1)  można  używać  również  do  wyznaczania  stałej  dysocjacji  wody. 
Reakcji  protolitycznej : 

H20  +  H20  ^  H;0+  +  OH"  (11) 

odpowiada  stała  równowagi1) : 

[V][%-lT^  =  f  (12) 

/h3o+ 

SEM  ogniwa: 

Pt(H2)/NaOH  mx\  NaClw2;  [AgCl]/Ag  (13) 

określa  również  równanie  (3).>Eliminując  znowu  wH30+  z  równań  (12)  i  (3)  otrzymuje 
się  zależność  analogiczną  do  równania  (5): 


AE-AEo 


mcr 

tnQU- 


{fn3o+fcr)fi 


h2o 


/hjO+/oE' 


RT 

F 


ln  P 


(14) 


z  której  można  obliczyć  P  w  ten  sam  sposób  przez  ekstrapolację  do  J  —  0.  Rys.  69  ilu¬ 
struje  dwa  przykłady  takiej  ekstrapolacji  dla  dwóch  wodorotlenków  i  chlorków  służą¬ 
cych  jako  elektrolity.  Harned  i  in.  wykonali  wiele  tego  rodzaju  pomiarów  za  pomocą 
ogniw  typu  (13),  w  których  stosowali  także  inne  zasady  i  chlorki2 \  W  tab.  43  podano 
wartości  P  dla  różnych  temperatur,  stanowiące  średnie  z  wielu  pomiarów,  których 
wyniki  różniły  się  między  sobą  na  ogół  tylko  o  kilka  tysięcznych  procentu.  Interpolację 
do  innych  temperatur  przeprowadza  się  za  pomocą  wzoru: 


4471  99 

—  logi*  =  — y-  -6,0845  +  0,017053  T 


(15) 


Rys.  69.  Wyznaczanie  iloczynu  jonowego  wody  z  pomiarów  SEM  przez  ekstrapolację  do  y  =  0 


Znając  zależność  P  od  temperatury  można  obliczyć  ciepło  dysocjacji  elektrolitycznej 
wody  za  pomocą  równania  (11,226).  Całkując  w  granicach  temperatur  od  20  do  30°C 
przy  założeniu,  że  w  tym  zakresie  można  uważać  wartość  AH0  za  niezależną  od  tem- 

j«h2o  =  55,51  jest  zawarte  w.  P,  zatem  P  przedstawia  w  rzeczywistości  tzw.  „iloczyn  jonowy” 
wody  #H30+tfoH-.  Odnośnie  drugiej  stałej  dysocjacji  wody,  por.  L.  Ebert,  Monatsh.  80,  788  (1949). 

2>  Patrz  H.  S.  Harned,  C.  G.  Geary,  y  Am.  Chem.  Soc.  59,  2032  (1937);  H.  S.  Harned, 
R.  A.  Robinson,  Trans.  Faraday  Soc.  36,  973  (1940)  i  literatura  tam  cytowana. 
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Tablica  43 

Termodynamiczny  iloczyn  jonowy  wody  w  różnych  temperaturach 


t[°c ] 

0 

5 

10 

15 

20 

i 

25 

i  i 

30 

35 

40 

45 

50 

55 

60 

P- 1014 

0,1139 

0,1846 

0,2918 

0,4505 

0,6815 

! _ _ _ 

1,008 

1,469 

2,089  ^ 

2,919 

4,018 

5,474 

7,297 

9,614 

peratury,  otrzymuje  się  AH0  =  +13  520  cal/mol.  Reakcja  (11)  jest  więc  endotermiczna, 
a  duża  wartość  ciepła  dysocjacji  warunkuje  silną  zależność  iloczynu  jonowego  wody  P 
od  temperatury.  Z  wartości  AH0  obliczonych  dla  różnych  temperatur  otrzymuje  się 
na  podstawie  równania  (11,208)  ACp0  —  —46,53  cal/(mol  •  deg).  Zgodnie  z  równaniem 
(11,205)  oznacza  to,  że  ciepło  dysocjacji  maleje  ze  wzrostem  temperatury,  osiąga  zero, 
a  następnie  zmienia  znak.  AH0  =  0  odpowiada  wartości  maksymalnej  iloczynu  jonowego 
P  w  temperaturze  ok.  240 °C.  Z  takimi  maksimami  spotykamy  się  również  w  przypadku 
innych  stałych  dysocjacji  (por.  rozdz.  XII,  p.  2). 

Duże  znaczenie  praktyczne  ma  znajdowanie  stałych  równowagi  na  podstawie  stan¬ 
dardowych  wartości  SEM  jako  metoda  wyznaczania  bardzo  małych  rozpuszczalności . 
W  ten  sposób  można  np.  z  wartości  potencjału  normalnego  elektrody  chlorosrebrnej 
obliczyć  zdefiniowany  równaniem  (V,37)  „termodynamiczny  iloczyn  rozpuszczal¬ 
ności”  chlorku  srebra  KL  —  aAg+  •  acr,  który  jest  odpowiednikiem  „iloczynu  jono¬ 
wego”  wody,  wyznaczonego  za  pomocą  ogniwa  (13).  Różnica  wartości  potencjałów  E0h 
elektrod:  srebrnej  i  chlorosrebrnej  równa  jest  zgodnie  z  równaniem  (X,125)  bezpo- 
RT 

średnio  wyrażeniu  ln  KL,  tzn.  0,799  —  0,2224  =  —0,059  log  KLy  a  więc  KL  = 

=  178  •  10~10  w  temp.  25°C.  Rozpuszczalność  /0  =  mAgC1  w  czystej  wodzie  otrzymuje 
się  stąd  w  sposób  następujący  (por.  też  rozdz.  V,  p.  5b).  Dla  czystej  wody  mamy: 

wAg+  =  mci-  =  niAgC1  —  lo  (16) 

Wyrażenie  na  iloczyn  aktywności  można  również  napisać  w  postaci: 

Kl  =  mAg+mcl-fj  =  ll fl  (17) 

i  stąd  otrzymamy: 

l°  =  ]/jF  (18) 

Jeśli  rozpuszczalność,  a  więc  i  stężenie  jonowe  jest  tak  małe,  iż  w  granicach  błędu  po¬ 
miaru  potencjometrycznego  można  przyjąć  f±  za  równe  jedności,  to  otrzymuje  się  Z0 
równe  po  prostu  pierwiastkowi  kwadratowemu  z  iloczynu  aktywności.  W  przypadku 
chlorku  srebra  tak  obliczona  rozpuszczalność  wynosi  1,33  •  10-5  mol/1000  g  w  temp. 
25°C.  Z  pomiarów  przewodnictwa  (por.  rozdz.  IX,  p.  4b)  otrzymano  wartość  1,31  •  10~5, 
a  więc  zgodność  jest  tu  bardzo  dobra.  Gdy  nie  można  już  pominąć  wartości  f±,  wówczas 
do  równania  (18)  podstawia  się  na  f±  wartość  obliczoną  z  wzoru  granicznego  (VI, 42). 
Ponieważ  f±  <  1  oznacza,  że  rozpuszczalność  w  czystej  wodzie  jest  większa  od  ]/Kl, 
ta  ostatnia  jest  więc  rozpuszczalnością  wynikającą  z  ekstrapolacji  do  zerowego  stężenia 
jonowego. 
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Z  równania  (17)  wynika  znany  z  chemii  analitycznej  fakt,  że  dodatek  soli  o  wspólnym 
jonie  zmniejsza  rozpuszczalność.  Dlatego  w  roztworze  o  aktywności  jonów  Cl~  równej 
jedności  (a  więc  w  ok.  1  m  roztworu  KC1)  rozpuszczalność  chlorku  srebra  wynosi 
zaledwie  jedną  stutysięczną  rozpuszczalności  w  czystej  wodzie.  Fakt  ten  wyzyskuje 
się  często  w  przypadku  reakcji  strąceniowych.  Zwiększenie  rozpuszczalności  wywołane 
dodatkiem  soli  nie  mającej  wspólnego  jonu  z  solą  trudno  rozpuszczalną,  polegające  na 
wzajemnych  oddziaływaniach  międzyjonowych,  omówiono  już  poprzednio  (por. 
rozdz.  V,  p.  5b). 

Pomiary  SEM  stosowano  również  z  powodzeniem  do  badania  równowag  chemicz¬ 
nych  w  solach  stopionych. 

Na  przykład  w  ogniwie  typu  Daniella: 

(anoda)  Cd/CdCl2/PbCl2/Pb  (katoda)  (19) 

stop  stop 


przebiega  reakcja  Cd-{-PbCl2  -»  CdCl2-(-Pb.  Ponieważ  chodzi  tu  o  reakcję  pomiędzy 
czystymi  fazami,  a  więc  o  reakcję  w  warunkach  standardowych,  wobec  tego  mierzoną 
SEM  tego  ogniwa,  podobnie  jak  ogniw  (X,50)  lub  (X,99),  jest  SEM  normalna  (stan¬ 
dardowa),  określona  wzorem: 

A]?  _  1  T7- _  RT  1  [^C(1C12] 

AE0  2pln  K  2F  ln  (2) 

[^cacid  1  [«Pbci2]  s4  aktywnościami  w  stanie  równowagi  reakcji  przebiegającej  bez¬ 
pośrednio  w  mieszaninie  soli  stopionych.  W  temp.  570°C  wartość  AE0  =  0,1206  Y, 
stąd  na  stałą  równowagi  K  otrzymuje  się  wartość  27,6. 


Potencjał  dyfuzyjny  jest  w  tym  przypadku  bardzo  mały  i  nie  wpływa  w  istotny  sposób  na  wartość 
mierzoną;  jak  z  tego  wynika,  SEM  ogniwa  (19)  można  obliczyć  z  wartości  SEM  AEj  i  AE2  dwóch  na¬ 
stępujących  ogniw: 


Pb  /PbCl2 
Cd/  CdCl2 


/CdCl2/Cd 


PbCl2 

CdCl2 


/PbCl2/Pb 


(21) 


w  których  metale  Pb  i  Cd  znajdują  się  w  równowadze  z  mieszaniną  stopionych  soli  PbCl2  i  CdCl2.  Gdyby 
można  było  pominąć  potencjał  dyfuzyjny  pomiędzy  dwoma  stopami  soli,  wówczas  suma  AE\-\-AE2 
powinna  być  równa  SEM  ogniwa  Daniella  (19).  Drogą  pomiarów  w  temp.  570°C  otrzymano  następujące 
wartości : 

AEi  —  0,1025  V  i  AEZ  =  0,0186  V;  AE1+AE2  =  0,1211  V,  co  jest  dobrze  zgodne  z  wartością  SEM 
ogniwa  Daniella  wynoszącą  0,1206  V.  Wynika  stąd,  że  wartości  potencjałów  na  granicy  zetknięcia  stopów 
ciekłych  można  pominąć,  gdyż  mieszczą  się  one  w  granicach  dokładności  pomiaru  SEM. 


Można  oczywiście  również  w  stopach  soli  prowadzić  pomiary  aktywności  za  pomocą 
ogniw  stężenibwych.  Na  przykład  dla  ogniwa: 

Pb/PbCl2,  CdCl2/PbCl2/Pb  (22) 

stop  stop 

otrzymuje  się  zależność: 

nrr  i 

(23) 


RT ,  1 

AE  =  ^rln 


2  F  a 


PbCl2 


O  Por.  np.  L.  Hołub,  F.  Neubert,  F.  Sauerwald,  Z.  physik.  Chem.  (A)  174,  161 
(1935). 
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Ze  zmierzonej  SEM  ogniw^  oblicza  się  aktywność  chlorku  ołowiawego  w  mieszaninie 
stopionych  soli,  przy  czym  można  znowu  pominąć  potencjał  dyfuzyjny,  jak  wynika 
z  porównania  wartości  SEM  obu  ogniw: 

Pb/PbCl2/(Cl2)C  i  Pb/Pb Cl2,  CdCl2/(Cl2)C 

stop  stop 

mierzonych  w  tej  samej  temperaturze  i  przy  jednakowym  składzie  stopu. 

LITERATURA 

G.  K  o  r  t  u  m,  Elektrolytlósungen,  Leipzig  1941.  —  R.  A.  Robinson,  R.  H.  Stokes,  Electro- 
lyte  Solutions,  wyd.  2,  London  1959.  —  H.  S.  Harned,  B.  B.  Owen,  The  Physical  Chemistry 
of  Electrolytic  Solutions,  wyd.  2,  New  York  1950. 


2.  ELEKTROMETRYCZNE  POMIARY  pH 

Aktywność  jonów  H30+  w  roztworach  wodnych  odgrywa  dominującą  rolę  w  prze¬ 
biegu  licznych  reakcji  chemicznych,  procesów  biologicznych  i  technologicznych. 
Fakt  ten  jako  pierwszy  stwierdził  Sorensen1^  Przed  nim  wprowadzono  już  pojęcie  pH 
(wykładnika  stężenia  jonów  wodorowych),  które  —  mimo  pewnych  zmian  i  poprawek  — 
stosowane  jest  również  dzisiaj  jako  miara  kwasowości2). 


a)  Definicja  wartości  pH 

Podczas  gdy  iloczyn  jonowy  wody  P  =  <%3o+  *  aon~  w  czystej  wodzie  i  rozcień¬ 
czonych  roztworach  wodnych  zależy,  jako  stała  termodynamiczna,  tylko  od  temperatury 
i  ciśnienia,  f  oba  czynniki  «H3o+  i  aoir  można  zmieniać  w  bardzo  szerokich  granicach 
(o  kilka  rzędów  wielkości)  przez  dodanie  dcTroztworow  wodnych  kwasów  lub  zasad. 
Z  tego  powodu  do  określania  aktywności  jonów  H30+  celowe  jest  stosowanie  skali 
logarytmicznej ,  którą  po  raz  pierwszy  wprowadził  Sorensen.  Jako  miarę  „kwasowości” 
roztworów  wodnych3)  stosujemy  tzw.  wartość  pH  zdefiniowaną  równaniem4) : 

pH  =  ~"log#H3o+  log  Wh3o+/h3o+  (24) 

|  Należy  zawsze  pamiętać,  że  nie  ma  sposobu  dokładnego  zmierzenia  tak  zdefinio¬ 
wanej  wartości  pH.  Można  np.  zmierzyć  SEM  ogniwa  (X,58): 

Pt  (H2)  /H  Cl  mn/H  Cl  m1!  (H2)Pt 

S.  P.  L.  Sorensen,  Biochem.  Z.  21,  131,  201  (1909). 

2)  Odnośnie  innych  propozycji  racjonalnej  miary  kwasowości  w  roztworach  wodnych  por.  np.: 
R.  G.  B  a  t  e  s,  Electrometric  pH-Determinations,  New  York  1954,  str.  17.  O  historycznym  rozwoju 
pojęcia  pH  por.  G.  K  o  r  t  ii  m,  Z.  Elektrochem.  48,  145  (1942). 

3)  O  problemie  kwasowości  w  rozpuszczalnikach  niewodnych  i  ogólnej  definicji  pojęcia  „kwasu” 
i  „zasady”  jest  mowa  w  rozdz.  XII. 

4)  Jeśli  oblicza  się  pH  w  stężeniach  objętościowych,  to  stosuje  się  równanie  (X,10)  (pH)c  =  (pH)m  — 
—  log  Oi(Oi  —  gęstość  czystej  wody).  Dla  temperatur  poniżej  25°C  można  tę  różnicę  pominąć. 
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której  wartość  określa  równanie  (X,71  i  72): 


AEn  = 


<2h3o+ 

„II 

mh3o+ 


6dyf. 


Jeśli  np.  nieznana  jest  wartość  m H,  to  można  w  prosty  sposób  wyznaczyć  odpowiadającą  jej  przy¬ 
bliżoną  aktywność  jonów  H30+,  a  zatem  i  pH  roztworu.  Zakłada  się  edyf.  =  0  i  podstawia  do  wzoru 
zmierzoną  wartość  AE  oraz  wartość  «h3o+  obliczoną  za  pomocą  średniego  współczynnika  aktywności 
kwasu  solnego.  W  ten  sposób  otrzymuje  się  w  pierwszym  przybliżeniu  szukaną  wartość  «^30+-  Następnie 
oblicza  się  odpowiedni  potencjał  dyfuzyjny  z  równania  (X,78),  po  czym  koryguje  się  wartość  AE  i  otrzy¬ 
muje  nową  wartość  dla  «^30+  itd.  Zazwyczaj  wystarcza  już  drugie  przybliżenie. 


Postępowanie  takie  zakłada  stosowalność  teorii  oddziaływań  międzyjonowych. 
Wyznaczona  w  ten  sposób  wartość  pH,  chociaż  nie  ma  ścisłego  sensu  termodynamicz¬ 
nego,  nie  jest  pozbawiona  znaczenia  fizycznego.  Jest  tu  sytuacja  podobna  jak  w  przy¬ 
padku  wyznaczania  innych  właściwości  indywidualnych  jonów,  które  wyprowadza  się 
z  właściwości  obojętnych  elektrycznie  połączeń  jonowych:  ich  sens  fizyczny  zależy  od 
słuszności  poczynionych  założeń.  Zdefiniowana  równaniem  (24)  wartość  pH  nie  jest 
więc  zdeterminowana  wyłącznie  warunkami  pomiaru,  istotne  są  tu  również  założenia 
teoretyczne.  Jak  wynika  z  powyższych  rozważań,  nie  można  wyznaczyć  dokładnej  war¬ 
tości  pH.  Nawet  przyjmując,  że  równanie  graniczne  jest  ścisłe,  należałoby  prowadzić 
pomiar  w  rozcieńczeniach  nieskończenie  wielkich.  W  związku  z  tym  wyłaniają  się 
wspomniane  już  wcześniej  trudności,  których  przezwyciężenie  wymaga  dodatkowych 
założeń  (por.  rozdz.  X,  p.  3b). 

Przytoczone  rozważania  mają  niewielkie  znaczenie  praktyczne.  Nasza  znajomość 
dokładności  teorii  gwarantuje,  że  określone  w  podany  sposób  wartości  będą  równe 
wartościom  pH  zdefiniowanym  równaniem  (24)  w  granicach  dokładności  pomiaru. 
Inaczej  wygląda  sprawa  praktycznych  pomiarów  pH;  mamy  tu  do  czynienia  z  roztwo¬ 
rami  mieszanin,  których  skład  w  wielu  przypadkach  nie  jest  znany.  Dlatego  w  praktyce 
stosuje^się  umowną  skalą  pH,  uzyskaną  w  oparciu  o  znormalizowane  pomiary  elektro- 
metryczne.  Wartości  tej  skali  są  liczbami  przybliżonymi  i  nie  mają  ścisłego  sensu  fi¬ 
zycznego,  są  jednak  na  tyle  dobrze  odtwarzalne,  że  w  większości  przypadków  praktycz¬ 
nych  całkowicie  wystarczają  do  porównywania  kwasowości  roztworów  wodnych. 

Oprócz  elektromedycznych  metod  pomiaru  pH  stosuje  się  jeszcze  metody  kolory¬ 
metryczne ,  które  nadają  się  do  badania  roztworów  niewodnych  (por.  rozdz.  XII,  p.  le). 
Dla  roztworów  czystych  kwasów,  zasad  lub  buforów  (por.  rozdz.  XII,  p.  Id)  można 
również  obliczyć  wartość  pH  w  oparciu  o  znane  wartości  stałych  dysocjacji  z  uwzględ¬ 
nieniem  hydrolizy  (por.  rozdz.  XII,  p.  Ib),  przy  czym  wpływ  współczynników  aktyw¬ 
ności  można  często  pominąć  lub  uwzględnić  w  sposób  przybliżony  korzystając  z  gra¬ 
nicznego  równania  Debye’a  i  HuckelaI}.  W  wielu  przypadkach  można  posłużyć  się 
uproszczonymi  przybliżeniami  lub  wykresami2). 


^  Por.  J.  E.  R  i  c  c  i,  Hydrogen  łon  Concentration,  Princeton  1952;  J.  Eeckhout,  Helv. 
Chim.  Acta  7,  203  (1952). 

2)  H.  J  6  r  g  e  n  s  e  n,  Bestimmung  der  Wasserstoffionenkonzentration,  Dresden  1935 ;  H.  F  1  o  o  d, 
Z.  Elektroćhem.  46,  669  (1940). 
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b)  Umowna  skala  pH  oparta  na  pomiarach  za  pomocą  elektrody  wodorowej 

Powszechnie  używana  umowna  skala  pH  odnosi  się  do  pomiarów  SEM  ogniwa: 

Pt(H2)roztwór  X/KC1  nas./elektroda  odniesienia  (25) 

w  którym  roztwór  X  charakteryzuje  się  zdefiniowaną  i  dobrze  odtwarzalną  aktywnością 
jonów  H30+  (tzw.  roztwór  buforowy,  por.  rozdz.  XII,  p.  Id).  Jako  elektrodę  odnie¬ 
sienia  stosuje  się  przeważnie  tzw.  „0,1  m  elektrodę  kalomelową”,  tzn.  mierzy  się  SEM 
ogniwa : 

Pt(H2)/roztwór  X/KC1  nas./KCl(m  =  0,1)  [Hg2Cl2]/Hg  (25a) 

w  którym  przepływ  prądu  warunkuje  reakcja: 

[Hg2Cl2]  +  H2  +  2H20  2Hg  +  2H30+  +  2CE  (26) 

Gdy  roztwór  jest  dostatecznie  rozcieńczony,  wówczas  aktywność  wody  można  uważać 
za  stałą  i  dla pSl  =  1  atm1}  wyrazić  SEM  ogniwa  wzorem: 

RT 

AE  =  AEq  hi  tzH30+ #C1- -j-  / 1  edyf.  (27) 

«h3o+  i  acr  są  aktywnościami  odpowiednio  jonów  H30+  w  roztworze  X  i  jonów  CE 
w  0,1  m  roztworze  KC1.  J^£dyf.  jest  sumą  potencjałów  dyfuzyjnych  na  granicy  obu 
roztworów  z  nasyconym  roztworem  KC1  (mostkiem  elektrolitycznym).  Gdy  stosuje 
się  stale  taką  samą  elektrodę  odniesienia,  wówczas  wartość  acr  jest  stała  i  wyrażenie 
RT 

— =-lnacr  można  połączyć  z  ZlE02),  otrzymując: 
r 

AE  =  AE^-^f\naEs0.+  ^ew.  (28) 

Sumę(ZlEÓ+ ^£dyf.)  można  wyznaczyć  w  sposób  następujący:  zamiast  roztworu  X  używa 
się  np.  kwasu  solnego  o  znanym  i  bardzo  małym  stężeniu,  dla  którego  współczynnik 
aktywności  jonów  H30+  można  przyrównać  do  średniego  współczynnika  aktywności 
kwasu  solnego  zgodnie  z  równaniem  (X,73),  a  (zU?ó+ J^£dyt.)  oblicza  się  podstawiając 
do  wzoru  (28)  zmierzoną  wartość  AE.  Zakładając,  że  tak  określona  wartość  {AE'0-\-  J^edyI.) 
dla  dowolnych|  (rozcieńczonych)  roztworów  X  jest  stale  jednakowa,  innymi  słowy, 
że  potencjały  dyfuzyjne  są  niezależne  od  stężenia  (co — jak  wynika  z  rozważań  ostat¬ 
niego  rozdziału  — "nie  jest"całkiem  ścisłe),  można  z  pomiarów  SEM  wyznaczyć  aktywność 
jonów  H30+,  a  zatem  określić  pHJdowolnegofroztworu  X  za  pomocą  równania  (28). 
Pominięcie  zależności  potencjałów  dyfuzyjnych  od  stężenia  jest  powodem  tego ,  że  umowna 
skala  pH  nie  ma  zastosowania,  gdy  chodzi  o  dużą  dokładność  wartości  pH.  Ze  względu 
na  częściową  eliminację  potencjałów  dyfuzyjnych  przez  zastosowanie  mostka  elektro¬ 
litycznego  z  KC1,  ta  metoda  pomiarowa  dostarcza  wartości  przybliżonych,  które  jednak 

Chodzi  tu  o  ciśnienie  suchego  wodoru,  które  można  obliczyć  za  pomocą  równania  (X,42). 

2)  Zamiast  symbolu  AE  można  również  stosować  symbol  potencjału  elektrody,  tzn.  2?0,i  kaiomei- 
Nie  uczyniono  tego  w  tym  miejscu,  aby  podkreślić  znaczenie  potencjałów  dyfuzyjnych  w  omawianej  za¬ 
leżności. 
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w  zupełności  wystarczają  do  porównywania  kwasowości  różnych,  spotykanych  w  prak¬ 
tyce  roztworów.  W  pewnych  przypadkach,  gdy  znany  jest  skład  roztworu  X,  można 
obliczyć  również  potencjały  dyfuzyjne,  np.  ze  wzoru  Hendersona  (X,81)  i  tą  drogą 
zwiększyć  dokładność  pomiaru1). 

Ponieważ  suma  (AEq- j-  J^£dyt.),  ściśle  biorąc,  nie  jest  stała,  będziemy  ją  oznaczać 
dalej  symbolem  AE';  równanie  (28)  przyjmie  więc  postać: 

TłT  ET 

AE  =  AE'  -p-  ln «H30+  =  AE'  -f  ^^pH  (29) 

AE'  ma  w  różnych  temperaturach  wartości  podane  w  tabl.  44  (w  V),  odnoszące  się  do 
ciśnienia  suchego  wodoru  równego  1  atm2). 


Tablica  44 

Zależność  AE'  od  temperatury  dla  ogniwa  złożonego  z  elektrody  wodorowej 
i  0,1  m  elektrody  kalomelowej 


t  [°C] 

18 

20 

25 

i 

j 

30 

37,5 

40 

AE'  [V] 

0,3380 

0,3379 

0,3376 

0,3372 

0,3364 

0,3360 

Dla  innych  temperatur  można  stosować  równanie: 

AE'  =  0,3380  — 2,78-  10“5(ż— 18)— 2,9-  10~6(ż—18)2 
Z  równania  (29)  otrzymuje  się  np.  dla  warunków  standardowych3); 

_  AE- 0,3376 
płl  “  0,05914 


(30) 

(29a) 


Z  tego  równania  oblicza  się  wartości  pH  wzorcowych  roztworów  buforowych  (por. 
rozdz.  XII,  p.  Id)  stosowanych  jako  podstawa  umownej  skali  pH. 

Wielu  autorów  wyznaczyło  wartości  AE'  dla  różnych  mocnych  kwasów  i  roztworów 
buforowych  o  różnej  sile  jonowej ;  jak  można  oczekiwać,  nie  zgadzają  się  one  ze  sobą 
zbyt  dobrze  (A(AE')  #  ±1  mV)  z  powodu  kryjących  się  w  nich  założeń  upraszczają¬ 
cych.  W  związku  z  tym  zamiast  wartości  AE'  stosuje  się  chętniej  wzorcowe  roztwory 


b  Por.  również  J.  H  a  m  e  r,  Trans.  Am.  Electrochem.  Soc.  72,  58  (1937). 

2)  Do  wyznaczania  tych  wartości  służą  roztwory  0,01  m  HC1,  dla  których  stężenie  jonów  H30+ 
obliczone  z  pomiarów  przewodnictwa  wynosi  9,16  •  10-3.  Uwzględnienie  średniego  współczynnika  aktyw¬ 
ności  HC1  prowadziło  do  nieco  innych  wartości  AE',  różniących  się  od  podanych  w  tabl.  44  o  około 
—  2,3  mV,  co  odpowiada  wzrostowi  wartości  pH  o  0,04  jednostki.  Ponieważ  jednak  te  skorygowane  war¬ 
tości  są  również  tylko  danymi  przybliżonymi  ze  względu  na  niepewność  wartości  potencjałów  dyfuzyjnych, 
zachowuje  się  na  ogół  stare  wartości.  Por.  też  R.  G.  B  a  t  e  s,  Electrometric  pH  Determination,  New 
York  1954,  str.  63. 

3)  Zamiast  0,1  m  elektrody  kalomelowej  można  oczywiście  w  równaniu  (25)  stosować  inne  elektrody 
odniesienia,  co  wpłynie  tylko  na  zmianę  wartości  liczbowej  AE'.  W  praktyce  stosuje  się  np.  „normalną 
elektrodę  kalomelową”  (mKC1  =  1  w  temp.  25°C)  i  „nasyconą  elektrodę  kalomelową”,  a  ostatnio  również 
znacznie  lepiej  odtwarzalną  elektrodę  chlorosrebmą. 
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buforowe  o  ustalonych  wartościach  pH,  do  których  odnosi  się  wszystkie  praktyczne 
oznaczenia  pH,  zastępując  roztwory  o  nieznanym  pH  takimi  roztworami  wzorcowymi. 
Dzięki  temu  pomiar  jest  niezależny  od  układu  pomiarowego,  dopóki  potencjały  elektrod 
pozostają  stałe.  W  literaturze  spotkać  można  wiele  propozycji  dotyczących  wzorcowych 
roztworów  buforowych  o  ściśle  określonym  pH1}.  Szczególnie  godne  zaufania  są  war¬ 
tości  podane  przez  National  Bureau  of  Standards  otrzymane  z  pomiarów  SEM  ogniw 
bez  przenoszenia2)  dla  zakresu  pH  1,5 — 9,5  i  temperatur  w  granicach  0 — 95°C.  War¬ 
tość  pH  wzorcowych  roztworów  buforowych  wyznacza  się  mierząc  SEM  ogniw  typu 
(V,44),  w  których  HC1  zastępuje  się  roztworem  buforowym.  Z  równania 
RT 

AE  =  AEq - p-~  1hwzH3o+ wzcl- /h3o+ fcr  j  P°  wprowadzeniu  warunku  (X,73)  /H30+  — 

=  /cr  —f± ,  otrzymuje  się  wyrażenie  pH  =  —log  mS30+  /h3o+  •  Wyznaczone  w  ten  sposób 
wartości  pH  wzorcowych  roztworów  buforowych  podano  w  tabl.  X  dodatku. 


c)  Elektrody  wskaźnikowe 


Elektroda  wodorowa 

Ze  wszystkich  elektrod  redoks,  których  potencjał  określony  jest  przez  pH  roztworu 
wodnego,  najbardziej  niezawodna  okazała  się  platynowana  gazowa  elektroda  wodorowa 
Pt(H2)/roztwór3).  Prawidłowe  posługiwanie  się  tą  elektrodą  gwarantuje  dobrą  odtwa¬ 
rzalność  jej  potencjału.  Warstwa  wytworzona  przez  platynowanie  jest  bardzo  wrażliwa 
na  „zatrucie”  (CN~,  H2S,  As203  itp.),  w  związku  z  czym  platynowanie  należy  często 
ponawiać.  Gdy  elektroda  nie  jest  przechowywana  w  atmosferze  wodoru,  wówczas 
właściwy  potencjał  ustala  się  dopiero  po  pewnym  czasie,  po  uprzednim  zredukowaniu 
zaadsorbowanego  tlenu4).  W  przypadku  pomiarów  bardzo  dokładnych,  oprócz  poprawek 
na  ciśnienie  atmosferyczne  i  ciśnienie  cząstkowe  rozpuszczalnika  określonych  przez 
równanie  (X,42),  należy  uwzględnić  również  poprawkę  na  ciśnienie  hydrostatyczne 
słupa  cieczy  w  rurce  wprowadzającej  wodór5).  Opracowano  wiele  różnych  typów  ga¬ 
zowej  elektrody  wodorowej  wraz  z  przepisami  ich  obsługi,  platynowania,  oczyszczania 
wodoru  itp.6) 

Elektroda  chinhydronowa 

W  wielu  przypadkach  pomiar  pH  za  pomocą  elektrody  wodorowej  nie  jest  możliwy, 
ponieważ  wodór  rozpuszcza  się  częściowo  w  rozdrobnionej  platynie  w  postaci  atomowej 
i  działa  redukująco  na  liczne  substancje.  Może  to  spowodować  zmianę  składu,  a  w  związku 

Y.  Kauko,  A.  A  i  r  o  1  a,  Z.  physik.  Chem.  (A)  178,  437  (1937);  K.  V.  Grove-Rass- 
m  u  s  s  e  n,  Acta  Chem.  Scand.  7,  231  (1953) ;  D.  J.  Hitchcock,  A.  C.  Taylor,  J.  Am.  Chem. 
Soc.  59,  1812  (1937);  ibid.  60,  2710  (1938);  D.  A.  Maclnnes  i  in.,  ibid.  60,  1094  (1938). 

2)  R.  G.  B  a  t  e  s,  Chem.  Revs  42,  1  (1948). 

W.  B  6  1 1  g  e  r,  Z.  physik.  Chem.  24,  253  (1897). 

4)  K.  C  r  u  s  e,  Z.  Elektrochem.  46,  571  (1940) 

5)  G.  J.  H  i  1 1  s,  D.  J.  G.  I  v  e  s,  Naturę  163,  997  (1949). 

6>  Por.  R.  G.  B  a  t  e  s,  Electrometric  pH-Determination,  New  York  1954. 
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z  tym  zmianę  pH  roztworu.  W  takich  przypadkach  nie  ustala  się  potencjał  równowa¬ 
gowy.  Jak  wynika  z  szeregu  napięciowego,  kationy  metali  ciężkich  redukują  się  i  strą¬ 
cają  w  postaci  metali,  jeśli  przy  danej  aktywności  jonów  H30+  w  roztworze,  ich  względna 
SEM  jest  dodatnia.  Na  przykład  anion  NOy  może  ulec  redukcji  do  amoniaku;  związki 
organiczne,  np.  nitrofenole,  redukując  się  ulegają  przekształceniu  w  inne  związki, 
co  z  kolei  wpływa  na  zmianę  kwasowości  roztworu.  W  takich  przypadkach  można 
ominąć  trudności  stosując  do  pomiaru  pH  elektrodę  chinhy  dr  ono  wą1 } .  Jak  wynika 
z  rozważań  w  p.  8  rozdz.  X,  wykazuje  ona,  jako  elektroda  wodorowa,  bardzo  małe 
ciśnienie  wodoru,  a  jej  działanie  redukujące  jest  praktycznie  równe  zeru.  Elektroda 
chinhydronowa  charakteryzuje  się  również  dobrze  odtwarzalnym  i  prawie  natychmiast 
ustalającym  się  potencjałem2*. 

Stosuje  się  tu  również  0,1  m  elektrodę  kalomelową  jako  elektrodę  odniesienia 
w  ogniwie: 

Pt/chinhydron  roztwór  X/KC1  nas./KCl(m  =  0,1)  [Hg2Cl2]/Hg  (31) 
Reakcje  elektrodowe: 

C6H402  +  2H30+  +  2ej  C6H4(OH)2  +  2H20 
2Hg  +  2C1“  [Hg2Cl2]  +  2ej 
są  źródłem  przepływu  prądu: 

2Hg  +  Q  +  2H30+  +  2C1-  <±  QH2  +  [Hg2Cl2]  +  2H20  (33) 

Na  SEM  ogniwa  w  roztworach  dostatecznie  rozcieńczonych  (aS20  =  const)  otrzymamy: 


AE  =  AE0 


RT  ^  aQ h2 

2F  ^Q^H30+^C1 


(34) 


aHa 0+  i  «cr  oznaczają  tutaj  również  aktywności  odpowiednich  jonów  w  obu  roztwo¬ 
rach.  Zakładamy  znowu,  że  wartość  acr  jest  stała  (stosujemy  stale  tę  samą  elektrodę 
odniesienia);  wtedy  przez  odpowiednie  przekształcenie,  podobnie  jak  w  przypadku 
równań  (28)  i  (29),  otrzymamy: 


RT  i  «q<43o+ 
2  Fm  «QH2 


=  AE' 


In-Ł. 

flQH2 


RT 


0,4343  E 


pH 


(35) 


Również  tutaj  wartość  AE'  uwzględnia  potencjały  dyfuzyjne,  których  wartość  zależy 
od  stężenia  i  dlatego  nie  jest  dokładnie  stała.  Także  i  w  tym  przypadku  wyznacza  się  AE' 
przez  pomiar  SEM  ogniwa  zawierającego  ^zamiast  X  roztwór  HC1  o  znanym  stężeniu, 
mieszczącym  się  w  zakresie  stosowalności  teorii  Debye’a  i  Hiickela3*.  AE'  można 
również  obliczyć  z  potencjału  normalnego  elektrody  chinhydronowej  (równanie  X,161) 
i  AE'  elektrody  wodorowej  (równanie  29).  Na  podstawie  danych  tabl.  44  i  za  pomocą 
wzoru  interpolacyjnego  (X,161a)  otrzymano  wartości  liczbowe  AE'  podane  w  tabl.  45. 


E.  B  i  i  1  m  a  n  n,  Ann.  Chim.  [9]  15,  109  (1921);  Buli.  Soc.  chim.  France  41,  213  (1927). 
2>  W.  J.  C 1  a  y  t  o  n,  W.  C.  V  o  s  b  u  r  g  h,  J.  Am.  Chem.  Soc.  59,  2414  (1937). 

3)  H.  S.  H  a  r  n  e  d,  D.  D.  Wright,  J.  Am.  Chem.  Soc.  55,  4849  (1933). 
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Tablica  45 

Zależność  AE'  od  temperatury  dla  ogniwa  złożonego  z  elektrody  chinhydronowej 
i  0,1  m  elektrody  kalomelowej 


t[°  C] 

18 

20 

25  J 

30 

37,5 

40 

AE’  [V] 

0,3662 

0,3648 

0,3614 

0,3581 

0,3534 

i 

0,3519 

Jak  wynika  z  równania  (35),  elektroda  chinhydronowa  może  tylko  wówczas  działać  w  podobny  sposób 
jak  elektroda  wodorowa  i  służyć  do  pomiaru  pH,  gdy  oprócz  innych  spełniony  jest  warunek: 

aQ  —  aQs2  (36) 

RT  <zq,  ,  .  . 

ponieważ  tylko  w  tym  przypadku  człon  - ln - jest  równy  zeru.  Istotnie,  w  roztworze  chinhydronu, 

2  F  flQH2 

w  którym  stosunek  stężeń  obu  składników,  tzn.  chinonu  i  hydrochinonu,  równy  jest  1:1,  obowiązuje 
równość1) : 

mą  =  iwQh2  (3  7  a) 

a  warunek  równania  (36)  przechodzi  w: 

/q  =/qh2  (37b) 

Chodzi  w  tym  przypadku  o  współczynniki  aktywności  cząsteczek  obojętnych  elektrycznie,  dla  których 
warunek  ten  zachowany  jest  przy  stężeniach  jeszcze  większych,  a  mianowicie,  jak  uczy  doświadczenie, 

aż  do  stężeń  odpowiadających  sile  jonowej  J  —  10~2  (por.  rozdz.  V,  p.  5b).  Powyżej  tej  granicy  współ¬ 
czynniki  aktywności  zaczynają  nie  tylko  coraz  bardziej  odbiegać  od  jedności,  lecz  występują  również 
indywidualne  różnice  wartości  /  dla  różnych  substancji.  Wówczas  warunek  (37b)  nie  jest  spełniony.  Po¬ 
woduje  to  tzw.  błąd  solny  elektrody  chinhydronowej ,  który  może  być  dodatni  lub  ujemny,  zależnie  od  ro¬ 
dzaju  zawartej  w  roztworze  soli.  W  przypadku  większych  stężeń  jonowych  może  on  spowodować  znaczny 
błąd  pomiaru  wartości  pH. 

Gdy  znany  jest  skład  roztworu  badanego,  można  wyznaczyć  empirycznie  błąd  solny  elektrody  chin¬ 
hydronowej.  Stosuje  się  w  tym  celu  ogniwo  (X,157): 

Pt/chinhydron,  HC1  ( m  =  0,01),  sól  obojętna  m/(H2)Pt 
którego  SEM  według  równania  (X,160)  zależy  tylko  od  współczynników  aktywności  chinonu  i  hydrochino¬ 
nu.  Odchylenie  SEM  od  wartości  standardowej  określonej  równaniem  (X, 161)  daje  bezpośrednio  stosunek 
/q//qh2>  a  więc  i  błąd  solny  elektrody.  Okazało  się,  że  błąd  solny  wyrażony  przez  ZlpH  jest  w  dużym  przy¬ 
bliżeniu  proporcjonalny  do  stężenia  równoważnikowego  stosowanej  soli: 

ZlpH  =  Bnecsói  (38) 

Dla  licznych  soli  wyznaczono  współczynniki  proporcjonalności  B  w  temp.  25°C2);  w  przypadku  jedno¬ 
czesnej  obecności  wielu  soli  są  one  często  addytywne,  co  umożliwia  łatwe  obliczenie  błędu  solnego.  Błąd 
ten  może  być  zresztą  spowodowany  nie  tylko  przez  sole,  lecz  także  przez  nieelektrolity.  Znany  jest  np.  tzw. 
„błąd  proteinowy”  elektrody  chinhydronowej,  wywołany  obecnością  białka  w  roztworach  fizjologicznych 
i  powodujący  zniekształcenie  wyników  pomiaru  pH  za  pomocą  elektrody  chinhydronowej. 

Inna  metoda  eliminowania  błędu  solnego  polega  na  tym,  że  mierzony  roztwór  nasyca  się  równo¬ 
cześnie  chinhydronem  i  jednym  z  jego  składników,  a  więc  chinonem  lub  hydrochinonem.  Tego  rodzaju 


J)  Stały  chinhydron  wykazuje  również  znaczne  ciśnienie  par  chinonu  i  dlatego  należy  zawsze  stosować 
chinhydron  świeżo  krystalizowany. 

2)  Por.  F.  H  o  v  o  r  k  a,  W.  C.  D  e  a  r  i  n  g,  J.  Am.  Chem.  Soc.  57,  446  (1935);  H.  J.  Sto- 
n  e  h  i  1 1,  Trans.  Faraday  Soc.  39,  67  (1943). 
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elektrody  określa  się  jako  chino-chinhydronowe  lub  hydro-chinhydronowe1).  Ich  działanie  polega  na  tym, 
że  reakcja  (33)  nie  przebiega  z  udziałem  rozpuszczonego  chinonu  lub  hydrochinonu,  lecz,  poprzez  roztwór 
nasycony,  ostatecznie  z  osadem  danego  związku.  Stała  równowagi  dysocjacji  chinhydron  chinon + 
+  hydrochinon  określona  jest  równaniem: 


[Qq]  iaQU2]  _ 
[GCłd 


(39) 


K  zależy  tylko  od  temperatury  i  ciśnienia.  Można  zatem  ustalić  aktywności  obydwu  składników  wystę¬ 
pujących  w  wyrażeniu  na  stałą  równowagi  przez  nasycenie  nimi  roztworu  i  uzyskać  stałość  stosunku 
OqMqh2>  a  przez  to  również  stałość /q//qh2-  Dzięki  temu,  jeżeli  roztwór  jest  nasycony,  np.  chinhydronem 


i  chinonem,  pomiary  nie  są  obarczone  błędami  solnymi.  Człon 


ln  — -92  równania  (35)  przyjmuje 
F  oQH2 


wówczas  wartość  stałą  i  może  być  włączony  w  AE'.  Dla  elektrod:  chino-chinhydronowej  i  hydro-chinhy- 
dronowej  wyznaczono  wartości  AE'  w  różnych  temperaturach2). 


Hydrochinon  jest  słabym  kwasem,  tworzącym  sole  w  roztworach  alkalicznych; 
w  związku  z  tym  zastosowanie  elektrody  chinhydronowej  ogranicza  się  do  roztworów 
opH  <  8.  Oprócz  tego  w  roztworach  alkalicznych  zarówno  chinon  jak  i  hydrochinon 
ulegają  rozkładowi  pod  wpływem  tlenu  powietrza,  co  uniemożliwia  odtwarzalne  usta¬ 
lenie  się  potencjału.  Powyżej  pH  ==  6  błąd  solny  jest  również  bardzo  duży,  ponieważ 
sole  powodują  zwiększenie  stałej  dysocjacji  hydrochinonu  (por.  rozdz.  V,  p.  5b). 

Elektrody  tlenkowe 

Aktywność  jonów  H30+,  a  zatem  i  pH  roztworów  wodnych  można  wyznaczyć  także 
za  pomocą  elektrod  drugiego  rodzaju,  zawierających  trudno  rozpuszczalny  tlenek  me¬ 
talu.  Rozpatrzmy  jako  przykład  elektrodę  Hg,  HgO.  Wielkością  określającą  potencjał 
elektrody  jest  oczywiście  również  i  tutaj  aktywność  jonów  Hg24-.  W  obecności  stałego 
HgO  zależy  ona,  jak  wynika  z  reakcji: 

[HgO]  +  H20  Hg(OH)2  Hg2+  +  20H~  (40) 


od  aktywności  jonów  OH",  a  zatem  —  poprzez  iloczyn  jonowy  wody  —  od  aktywności 
jonów  H30+.  Stosując  prawo  działania  mas  (równanie  12),  do  roztworów  dostatecznie 
rozcieńczonych  («H2o  =  const)  otrzymamy  na  iloczyn  aktywności  Hg(OH)2  wyrażenie: 


a  stąd 


jr  2  ^Hg2+  P 

Kl  —  #Hg2+&oH - “TI 

an3o+ 


^Hg 


-.2 

*h3o+ 


(41) 


Podstawiając  to  do  równania  (X,lll)  otrzymamy  na  potencjał  elektrody  Hg,  HgO 
wyrażenie  : 


E  =  E{ 


OHg" 


RT. 

ln 


E, 


OHg 


RT  Kl 

2  TP  ln  p2 


RT 

F 


ln  CL\ 


PoHg" 


RT, 

p  ln  a h3o+ 


J)  E.  Biilmann,  H.  Lund,  Ann.  Chim.  [9]  16,  321,339  (1921). 
z)  Por.  E.  Biilmann,  Buli.  Soc.  chim.  France  41,  276  (1927). 


(42) 
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Wartość  Eq  jest  znowu  stałą,  zależną  od  temperatury  i  ciśnienia;  elektroda  Hg, 
j[gO  zachowuje  się  zatem  jak  elektroda  wodorowa,  której  potencjał  określa  aktywność 
jonów  H30+.  Istotnie,  dla  ogniwa: 

Pt(H2)/NaOH  m  [HgO]/Hg  (43) 

w  którym  elektroda  Hg,  HgO  połączona  jest  z  elektrodą  wodorową,  SEM  jest  wartością 
standardową  i  podobnie  jak  ogniwo  (X,147)  nie  zależy  od  stężenia  elektrolitu1  k  Z  re¬ 
akcji  elektrodowych: 

Hg  +  20H~  [HgO]  +  H20  +  2e0"  (por.  tabl.  41) 

1  2H30+  +  2e0“  H2  +  2H20 


wynika  reakcja  sumaryczna,  warunkująca  przepływ  prądu: 

Hg  +  H20  *  [HgO]  +  H2  (44) 

Dla  tej  reakcji  E0h  ~  0,9255  V.  Na  podstawie  tabl.  41  potencjał  elektrody  Hg/[HgO]OH~ 
wynosi  +0,097  V,  a  potencjał  elektrody  wodorowej  w  roztworze  o  «OH-  =  1  i  «H,o+  = 
=  1,008  •  10"14  =  P  ma  wartość  -0,828  V. 

Z  uogólnienia  tych  rozważań  wynika,  że  metale,  których  jony  łatwo  reagują  z  wodą 
(hydroliza;  por.  rozdz.  XII,  p.  Ib)  tworząc  tlenki  dostatecznie  trudno  rozpuszczalne, 
można  stosować  jako  odwracalne  elektrody  wodorowe.  Mogą  one  służyć  do  pomiaru 
pH  w  zakresie,  w  którym  metal  nie  jest  bezpośrednio  atakowany  przez  kwasy.  Przy¬ 
kładem  może  tu  być  przede  wszystkim  tzw.  elektroda  antymonowa ,  znajdująca  ostatnio 
coraz  szersze  zastosowanie.  W  rzeczywistości  jest  to  elektroda:  antymon,  tlenek  anty¬ 
monu. 

Przyjmijmy,  że  potencjał  elektrody  antymonowej  uwarunkowany  jest  aktywnością 
jonów  Sb3+.  W  obecności  trudno  rozpuszczalnego  tlenku  Sb203  aktywność  ta  zależy 
od  aktywności  jonów  OH~,  a  więc  od  aktywności  jonów  H30+  w  rozcieńczonych  roz¬ 
tworach  wodnych.  Analogicznie  do  reakcji  (40)  mamy: 

[Sb203]  +  3H20  2Sb(OH)3  2Sb3+  +  60H~  (45) 

Stąd  otrzymamy: 

E-l  Kl  3 

flSb3+  ~  ~3  —  D3  flH30+  (46) 

ttOH  “  r 


gdzie  Kl  oznacza  iloczyn  aktywności  tlenku  antymonu,  a  P  —  iloczyn  jonowy  wody. 
Zgodnie  z  równaniem  (X,  111)  na  potencjał  elektrody  otrzymuje  się  wyrażenie: 


„  „  RT  RT  Kl  ,  RT 

sb -jjp  In ^sb3+  =  sb  +  ps  +  -p-  In #H3o+ 

.  RT  i  RT 

—  ^osbT  ~p  in«H3c+  —  Sl}  —  —  4343_p  Phi 


(47) 


J)  Nieznaczny  wzrost  SEM  od  wartości  0,9255  do  0,9258  V  w  warunkach  standardowych  po  przejściu 
od  m  —  0,05  dom  =  0,9  spowodowany  jest  zmianą  aktywności  H2O  ze  wzrostem  stężenia  wodorotlenku 
sodu. 
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Dochodzimy  zatem  do  wyrażenia  identycznego  z  równaniem  (42);  potencjał  elek¬ 
trody  antymonowej  w  danej  temperaturze  powinien  być  funkcją  liniową  pH  roztworu 
o  nachyleniu  teoretycznym  RT jO, 4343 F. 

W  rzeczywistości  sprawa  jest  bardziej  skomplikowana,  ponieważ  oprócz  Sb203  wchodzą  w  grę  rów¬ 
nież  i  inne  tlenki  antymonu,  np.  SbO*Sb03  i  Sb2Os,  których  zakres  występowania  zależy  od  ciśnienia 
tlenu  w  roztworze.  Reagują  one  z  wodą  z  wytworzeniem  jonów  Sbs+.  To  z  kolei  prowadzi  do  reakcji 
redoks  na  elektrodzie,  np.  3Sb5++2Sb  5Sb3+.  Ponadto  w  obecności  jonów  Cl"  mogą  powstawać  sole 

zasadowe,  np.  SbOCl  itp.  Oznacza  to,  że  stan  równowagi  z  udziałem  faz  stałych  ustala  się  bardzo  powoli, 
a  wartości  Ea cib ,  Kl  ,  a  zatem  i  jEósb  nie  są  w  rzeczywistości  stałe,  toteż  dEjd pH  nie  ma  w  całym  zakresie 
pH  wartości  teoretycznej  RT/Q,4343F,  co  istotnie  obserwuje  się  w  praktyce.  Zauważono  wreszcie,  że  po¬ 
tencjał  elektrody  antymonowej  omywanej  powietrzem  lub  tlenem  staje  się  ze  wzrostem  ciśnienia  02  bar¬ 
dziej  dodatni;  innymi  słowy,  elektroda  antymonowa  jest  jednocześnie  elektrodą  tlenową.  Jej  potencjał 
uwarunkowany  jest  potencjałami  rozmaitych  reakcji,  wpływających  na  siebie  wzajemnie,  przy  czym  na 
elektrodzie  mogą  przebiegać  jeszcze  procesy  nieodwracalne.  Jest  więc  zrozumiałe,  że  wyniki  pomiarów  pH 
za  pomocą  elektrody  antymonowej  są  na  ogół  niepewne.  Tylko  w  dokładnie  określonych  warunkach 
(ciśnienie  cząstkowe  02,  stan  powierzchni,  mieszanie  elektrolitu  itp.)  elektroda  ta  pracuje  dosyć  odwra¬ 
calnie,  przy  czym — jak  już  wspomniano  —  nachylenie  dE/dpYŁ  w  różnych  zakresach  pH  może  być 
również  niejednakowe1'. 

Z  nowszych  badań2'  wynika,  że  w  roztworach  alkalicznych  można  zamiast  elektrody  antymonowej 
stosować  elektrodę  bizmutową.  Również  w  tym  przypadku  chodzi  o  elektrodę  tlenkową. 

W  związku  z  tym  można  by  wykazać,  że  w  określonych  warunkach  liczne  metale  jak  Fe,  W,  Sn,  Zn,  a  na¬ 
wet  szlachetne  metale  jak  Ir,  Os,  Ag  i  Cu  wykazują  w  roztworach  nie  zawierających  soli  tych  metali  potencjał 
będący  w  przybliżeniu  liniową  funkcją  pH  roztworu  (buforu).  Można  to  łatwo  zaobserwować,  szlifując 
podczas  pomiaru  w  sposób  ciągły  powierzchnię  metalu  zanurzonego  w  wolnym  od  tlenu  roztworze  bufo¬ 
rowym  i  odnawiając  ją  w  ten  sposób.  Nachylenie  prostej  tylko  w  bardzo  nielicznych  przypadkach  odpo- 
i  wiada  wartości  teoretycznej  RT/0,4343F  i  przeważnie  nie  jest  stałe  w  całym  zakresie  pH.  Zależy  ono 
również  od  obecnych  w  roztworze  anionów.  Ponieważ  nie  chodzi  tu  po  prostu  o  elektrodę  gazową  w  ro¬ 
dzaju  wodorowej  elektrody  platynowej,  przez  roztwór  można  przepuszczać  zarówno  H2  jak  i  N2,  nie  wy¬ 
wołując  zmian  potencjału.  Niekiedy,  jak  ma  to  miejsce  w  przypadku  Fe  lub  Bi,  elektroda  nie  reaguje  na 
obecność  własnych  jonów,  znajduje  się  bowiem  w  stanie  „nieaktywnym”.  To  dziwne  zachowanie  można 
wyjaśnić  tym3',  że  elektrody  takie  są  elektrodami  „mieszanymi”  (por.  rozdz.  X,  p.  7),  na  których  mogą 
przebiegać  obok  siebie  dwa  procesy  określające  potencjał;  ustalający  się  w  wyniku  tego  potencjał  „miesza¬ 
ny”  może  być  w  odpowiednich  warunkach  zbliżony  do  odwracalnego  potencjału  elektrody  wodorowej 
(por.  rozdz.  XIV,  p.  13). 

Elektroda  szklana 

W  przypadkach,  w  których  zawodzą  dotychczas  omówione  elektrody,  a  więc  w  przy¬ 
padku  roztworów  silnie  utleniających  (np.  stężonych  roztworów^ HN03),  zawierających 
jony  metali  ciężkich  lub  substancje,  które  adsorbując  się  na  platynie  zatruwają  elektrodę, 
szerokie  zastosowanie  znalazła  ostatnio  elektroda  szklana.  Elektroda  ta  daje  odtwarzalne 
wyniki  w  zakresie  pH  1 — 9.  Na  rys.  70  przedstawiono  elektrodę  szklaną  w  postaci 
najczęściej  stosowanej.  Składa  się  ona  z  cienkościennej  kulki  szklanej  napełnionej  roz¬ 
tworem  o  znanym  i  stałym  pH  (bufor,  roztwór  wewnętrzny  I)  i  zanurzona  jest  w  roz¬ 
tworze  badanym  o  nieznanym  pH  (roztwór  zewnętrzny  II).  W  roztworach:  wewnętrz- 

3>  Por.  G.  A.  Perley,  Ind.  Eng.  Chem.  Anal.  Ed.  11,  316,  319  (1939);  K.  Fischbeck, 
F.  Eimer,  Z.  Elektrochem.  44,  845  (1938). 

2)  K.  Schwabe,  Z.  Elektrochem.  53,  125  (1949);  55,  411  (1951). 

3»  Por.  K.  F.  Bonhoeffer,  Z.  Elektrochem.  55,  151  (1951). 
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nym  i  zewnętrznym  zanurzone  są  dwie  elektrody  wyprowadzające,  np.  dwie  nasycone 
elektrody  kalomelowe.  Mamy  tu  zatem  ogniwo: 

Hg/[Hg2Cl]KCl  nas. /roztwór  I/roztwór  II/KC1  nas.[Hg2Cl2]/Hg  (48) 

ag  b 

Potencjały  obu  elektrod  kalomelowych  są  sobie  równe,  a  potencjały  dyfuzyjne  przy 
a  i  b  małe  i  przeciwnie  skierowane  (por.  rozdz.  X,  p.  3d);  można  je  więc  w  pierwszym 
przybliżeniu  pominąć  lub  przyjąć  za  stałe ;  wówczas  SEM 
ogniwa  określa  wyłącznie  skok  potencjału  występujący 
w  membranie  szklanej  g 1}.  Wartość  SEM  ogniwa  jest 
empirycznie  analogiczna  z  równaniem  (42)  i  określona 
wyrażeniem: 

E  =  E0  +  -p-  ln«H3o+  =  Eo  —  Q~4343jp  PH  (49) 

Potencjał  normalny  E0  zależy  od  gatunku  szkła  i  rów¬ 
nież  od  czasu;  w  związku  z  tym  wskazania  elektrody 
należy  często  sprawdzać  za  pomocą  roztworów  buforo¬ 
wych  o  znanym  pH.  Oznacza  to,  że  nawet  wówczas,  gdy 
roztwory:  wewnętrzny  i  zewnętrzny  mają  jednakowy  skład, 

E  nie  jest  równe  zeru,  lecz  wykazuje  pewną  wartość  tzw. 
potencjał  asymetrii,  zależny  od  wieku  elektrody. 

Skok  potencjału  w  elektrodzie  szklanej  nie  jest  wy¬ 
wołany  przejściem  elektronów,  tzn.  reakcją  redoks,  jak  to 
było  w  przypadku  omówionych  poprzednio  elektrod  wskaź¬ 
nikowych,  lecz  wymianą  jonów  Na+  szkła  na  jony  H30+ 
roztworu  po  obu  stronach  membrany  szklanej  (por.  p.  7  Rys.  70.  Elektroda  szklana 
rozdz.  XIII  dotyczący  jonitów).  Występują  zatem  w  istocie 

dwa  skoki  potencjału,  zależne  od  różnicy  potencjałów  elektrochemicznych  jonów 
H30+  w  szkle  i  w  obu  roztworach2*.  Wyjaśnia  to  właściwości  elektrody  szklanej,  do 
których  należą:  niezależność  potencjału  od  obecności  substancji  redukujących  lub 
utleniających  w  roztworze;  konieczność  napęcznienia  fazy  szklanej  przed  użyciem 
elektrody,  ponieważ  ze  wspomnianą  wymianą  jonową  związany  jest  udział  wody  i  wy¬ 
tworzenie  warstwy  żelopodobnej ;  nieprzydatność  elektrody  szklanej  w  roztworach 
silnie  alkalicznych  (pH  >  9),  które  mogą  rozpuścić  warstwę  żelową,  co  prowadzi 
do  przekształcenia  elektrody  w  elektrodę  sodową  oraz  w  roztworach  silnie  kwaśnych 
(PH  <  2),  w  związku  z  adsorpcją  kwasów  w  warstwie  żelowej2*.  Szczegółowe  dane 
dotyczące  właściwości  elektrod  szklanych  i  posługiwania  się  nimi  można  znaleźć  w  pra¬ 
cach  Batesa  i  Kratza  (patrz  literatura). 


O  Jeśli  elektrody  wyprowadzające  w  roztworach:  wewnętrznym  i  zewnętrznym  nie  są  jednakowe, 
to  należy  uwzględnić  ponadto  różnicę  potencjałów  elektrod. 

2)  Por.  K.  Schwab  e,  G.  Glóckner,  Z.  Elektrochem.  59,  504  (1955);  K.  Schwabe, 
H.  D.  S  u  s  c  h  k  e,  Angew.  Chem.  76,  39  (1964)  i  cytowaną  tam  literaturę. 
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Znaczny  opór  elektrod  szklanych  (105Q)  wymaga  stosowania  przyrządów  pomia^ 
rowych  o  bardzo  dużym  oporze  wejściowym. 


d)  Elektrometryczne  pomiary  pH  w  roztworach  niewodnych 

Miara  kwasowości  zdefiniowana  równaniem  (24)  odnosi  się  jedynie  do  roztworów 
wodnych.  W  przypadku  rozpuszczenia  kwasu  HA  w  innym  rozpuszczalniku  LH 
o  właściwościach  zasadowych,  następuje  również  wymiana  protonów: 

HA  +  LH  LH2+  +  A-  (50) 

a  odpowiednią  miarę  kwasowości  można  zdefiniować  równaniem1); 

pH„  =  —  log«LH£  =  —  logmLH+/LH+  (51) 

Również  tu  indywidualne  współczynniki  aktywności  można  zastąpić  średnim  współ¬ 
czynnikiem  aktywności,  zgodnie  z  równaniem  (X,73),  pozostawiając  pozostałe  założenia 
bez  zmiany.  Taka  skala  kwasowości  jest  oczywiście  specyficzna  dla  każdego  rozpusz¬ 
czalnika.  Jej  punkt  odniesienia  określa,  podobnie  jak  w  przypadku  wody,  warunek, 
że  aktywności  jonów  LHJ  i  L~  powstających  w  wyniku  reakcji  autoprotolitycznej : 

LH  +  LH  &  LHt  +  L"  (52) 

w  czystym  rozpuszczalniku  są  sobie  równe  (punkt  zobojętnienia).  Ten  „wskaźnik 
zobojętnienia”  zdefiniowany  jest  zależnością; 

n  =  —  log  \/  K=  -jpK  (53) 

jeśli  przez  K  oznaczymy  stałą  równowagi  reakcji  (52),  analogiczną  do  stałej  z  równa¬ 
nia  (12).  Wskaźnik  ten  dla  wody  w  temp.  25  °C  wynosi  7,  dla  kwasu  mrówkowego 
w  temp.  25°C  —  3,1,  dla  NH3  w  temp.  — 33,4°C  —  11.  Wyrażenie  pH7  =  2  oznacza, 
że  chodzi  tu  o  wodny  roztwór  kwasu  o  aH3o+  =  10-2,  natomiast  pHn  =  2  oznacza, 
że  mamy  do  czynienia  z  roztworem  kwasu  w  ciekłym  NH3  o  =  10~2. 

Te  specyficzne  dla  każdego  rozpuszczalnika  skale  pH„  są  oczywiście  niedogodne, 
ponieważ  nie  pozwalają  na  porównywanie  kwasowości  w  różnych  środowiskach. 
W  związku  z  tym  próbowano2)  zdefiniować  uniwersalną  skalę  kwasowości,  niezależną 
od  reakcji  protolitycznych.  Według  tej  skali: 

pA  =  —  log«H+  (54) 

gdzie  an+  oznacza  aktywność  wolnych  protonów.  Chociaż  wolne  protony  jak  i  wolne 
elektrody  (por.  rozdz.  X,  p.  7)  w  fazach  ciekłych  występują  na  ogół  w  stężeniach  nie¬ 
mierzalnie  małych,  można  jednak  przypisać  im  pewną  określoną  aktywność.  Potwierdze¬ 
niem  tego  jest  fakt,  że  elektroda  wodorowa  wykazuje  w  licznych  rozpuszczalnikach 

*)  A.  L  e  v  a  s  s  e  u  r,  Compt.  rend.  228,  1648  (1949) ;  N.  Bjerrum,  Chem.  Revs,  16,  287  (1935). 
2)  J.  N.  Bronsted,  Rec,  trav.  chitn.  Pays-Bas  42,  718  (1923);  por.  też  G.  Kor  tum,  Z. 
Elektrochem.  48,  145  (1942);  L.  Mi  ch  a  e  1  is,  M.  Mizutani,  Z.  physik.  Chem.  16,  135  (1925). 
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stały  i  odtwarzalny  potencjał.  Jeśli  skala  pH  ma  mieć  charakter  uniwersalny,  to  nie¬ 
zależnie  od  rozpuszczalnika  powinna  odnosić  się  do  tego  samego  punktu.  W  tym  celu 
jako  punkt  odniesienia  wybiera  się  znowu  roztwory  wodne  o  aktywności  H30+  równej 
jedności,  wykazujące  właściwości  roztworów  doskonale  rozcieńczonych.  W  ten  sposób 
włącza  się  skalę  pA  do  zwykłej  skali  umownej. 

Taki  sposób  postępowania  odbiega  zasadniczo  od  opisanego  poprzednio,  według  którego  dla  każdego 
rozpuszczalnika  ustala  się  osobną  skalę  aktywności  w  taki  sposób,  że  ze  zmniejszaniem  się  stężenia  współ¬ 
czynnik  aktywności  dąży  do  jedności.  Jeśli  natomiast  aktywności  w  różnych  rozpuszczalnikach  odnosi 
się  stale  do  doskonale  rozcieńczonego  roztworu  wodnego,  to  ze  zmniejszaniem  się  stężenia  w  rozpuszczal¬ 
nikach  niewodnych  wartość  współczynników  aktywności  nie  będzie  zbliżać  się  do  jedności,  lecz  do  pewnej 
wartości  granicznej,  która  jest  miarą  tzw.  efektu  środowiska 0.  Współczynnik  aktywności  jonu  /  w  dowol¬ 
nym  rozpuszczalniku,  odniesiony  do  doskonale  rozcieńczonego  roztworu  wodnego,  jest  iloczynem  dwóch 
współczynników  aktywności: 

f  ~  fifm  (55) 

Jeden  z  nich,/;,  odpowiada  współczynnikowi  aktywności  w  roztworach  wodnych  i  charakteryzuje  głównie 
oddziaływania  międzyjonowe  w  danym  rozpuszczalniku,  podczas  gdy  drugi,  fm,  określa  wpływ  środowiska. 

Jeśli  chodzi  o  pomiary  pH  w  roztworach  wodno-alkoholowych,  to  ze  zmniejszaniem  się  zawartości 
alkoholu  wartość /m  zbliża  się  stopniowo  do  jedności,  a  współczynnik  aktywności  /  osiąga  wartość,  jaką 
miałby  w  czystym  roztworze  wodnym  o  danym  stężeniu  jonowym.  Na  odwrót,  gdy  zawartość  alkoholu 
w  roztworze  jest  stała,  wówczas  ze  zmniejszaniem  się  stężenia  jonowego  wartość  fi  zbliża  się  do  jedności, 
a  w  rozcieńczeniu  nieskończenie  wielkim/ będzie  równe  fm.  Na  tej  podstawie  można  wyznaczyć  oddzielnie 
fi  i  fm  mierząc  SEM  ogniw  typu  (25)  i  zmieniając  z  jednej  strony  stężenie  jonowe,  a  z  drugiej  zawartość 
alkoholu.  Zastępując  np.  roztwór  X  roztworem  HC1  o  znanym  i  bardzo  małym  stężeniu  w  rozpuszczalniku 
o  danym  składzie,  otrzymamy  z  równania  (29)  dla  tego  środowiska: 

,  ,  RT 

AE  =  A  Em - —  lnwH+/i  (56) 

F 

A  Em  można  obliczyć  zakładając  praktycznie  całkowitą  dysocjację  HC1.  Do  obliczenia  fi  z  równania  (VI, 42) 
potrzebny  jest  współczynnik  proporcjonalności  A,  który  znajduje  się  za  pomocą  równania  (VI, 39)  z  uw¬ 
zględnieniem  stałej  dielektrycznej  rozpuszczalnika.  Z  drugiej  strony,  na  podstawie  przytoczonych  rozważań 
otrzymamy  zależność:  * 

,  ,  RT 

AE  =  AEs2o - --ln  mH+/i/m  (58) 

F 

Na  efekt  środowiska  dla  danej  mieszaniny  otrzymuje  się  z  równań  (56)  i  (57)  wyrażenie: 

A  ,  A  ,  RT 

AEtk2o—  AEm  =  — —  ln/m  (58) 

F 

Odpowiednie  pomiary  uzyskał  np.  Adeli2)  dla  roztworów  wodno-glicerynowych3). 

Do  wyznaczenia  AEm  konieczne  jest  założenie  praktycznie  całkowitej  dysocjacji  kwasu  solnego. 
Jeśli  w  danym  środowisku  nie  jest  ono  w  dostatecznej  mierze  spełnione,  co  zdarza  się  w  ośrodkach  o  małej 
stałej  dielektrycznej,  można  otrzymać  AEm  drogą  ekstrapolacji,  stosując  roztwory  o  malejącym  stężeniu 


Por.  G.  Scatchard,  J.  Am.  Chem.  Soc.  47,2104  (1925);  B.  B.  O  w  e  n,  ibid.  54,  1758  (1932); 
B-  Adeli,  Z.  physik.  Chem.  (A)  186,  27  (1940). 

2)  B.  Adeli,  Z.  physik.  Chem.  (A)  186,  27  (1940). 

3 )  Wartości  fm  protonu  zdefiniowane  równaniem  (58)  są  również  indywidualnymi  współczynnikami 
aktywności,  w  których  zawarte  są  potencjały  dyfuzyjne  i  założenie  równania  (X,73). 
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HC1  i  ekstrapolując  do  mHci  =  0.  W  ten  sposób  wyznaczono  np.  stałe  dysocjacji  w  mieszaninach  woda- 
dioksan  do  zawartości  dioksanu  równej  80%  (stała  dielektryczna  =  11,7)0. 

Do  praktycznych  pomiarów  pH  nie  jest  na  ogół  konieczne  oddzielne  wyznaczanie  ft  i  fm,  a  zatem 
iAEm',  wystarcza  tu  wyznaczenie  wartości  a^+  =  wzH+ fifm  z  równania  (57),  w  którym  w  miejsce  AE' 
podstawia  się  wartość  dla  czystych  roztworów  wodnych,  a  aktywność  protonów  odnosi  do  wartości  1 
w  doskonale  rozcieńczonych  roztworach  wodnych.  W  ten  sposób  można  zasadniczo  rozszerzyć  umowną 
skalę  pH  na  dowolne  roztwory,  dla  których  jednak  możliwy  jest  jeszcze  pomiar  za  pomocą  elektrody  wodo¬ 
rowej.  Praktycznie  pomiary  takie  ograniczone  są  przez  występowanie  znacznych  potencjałów  dyfuzyjnych 
lub  dużych  wahań  ich  wartości;  uniemożliwia  to  osiągnięcie  dostatecznej  odtwarzalności  pomiarów 
w  różnych  rozpuszczalnikach  i  powoduje,  że  zmierzone  wartości  pH  mają  znaczenie  tylko  jakościowe2*. 

Stosując  opisany  sposób  postępowania  do  stężonych  kwasów,  a  więc  np.  mieszanin  wody  z  kwasem 
octowym,  siarkowym,  nadchlorowym,  mrówkowym  itp.,  otrzymuje  się  niekiedy  bardzo  duże  wartości 
ujemne.  Na  przykład  stężony  kwas  siarkowy  wykazuje  pA  =  —10;  wartość  ta  zmniejsza  się  powoli  podczas 
rozcieńczania  wodą  osiągając  w  końcu  zero  i  tym  samym  przechodząc  w  zwykłą  skalę  pH.  Odpowiednio, 
dla  stężonych  roztworów  zasad  wartość  pA  może  znacznie  przekraczać  14.  Nasycony  roztwór  wodny 
KOH  ma  pA  równe  ok.  19.  Również  i  te  spostrzeżenia  prowadzą  do  wniosku,  że  w  rzeczywistości  nie 
mierzy  się  aktywności  jonów  H30+,  lecz  aktywność  protonów. 

Stosując  prawo  działania  mas  do  równowagi: 


otrzymamy: 


H+  +  HzO  H30+ 

[«h3o+]  _ 

[«H+]  [«H2o] 


(59) 

(60) 


Stosunek  aH3o+/flH+  pozostanie  stały  dopóty,  dopóki  aktywność  wody  praktycznie  się  nie  zmieni,  a  zatem 
dopóki  prężność  pary  roztworu  pozostanie  zbliżona  do  prężności  pary  czystej  wody.  Gdy  ze  wzrostem 
ilości  rozpuszczonego  kwasu  maleje  aktywność  wody,  wówczas  zgodnie  z  równaniem  (60)  musi  zmniejszyć 
się  stosunek  «H3o+/flH+  dla  zachowania  stałości  K.  Oznacza  to  wzrost  aktywności  wolnych  protonów 
kosztem  jonów  H30+,  a  przez  to  i  wzrost  kwasowości  roztworu,  co  wyraża  się  dużymi  ujemnymi  war¬ 
tościami  pH. 
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3.  MIARECZKOWANIE  POTENCJOMETRYCZNE 

Miareczkowanie  elektromedyczne  jest  wypróbowaną  i  szeroko  stosowaną  metodą 
analityczną,  zapewniającą,  dzięki  wielu  ulepszeniom  doświadczalnym,  dużą  dokładność 
pomiarów.  SEM  ogniwa  jest  tu  wskaźnikiem  końcowego  punktu  reakcji  przebiegającej 
w  elektrolicie  po  dodaniu  odczynnika.  Metoda  ta  stosowana  jest  jeszcze  częściej  niż 
miareczkowanie  konduktometryczne  (por.  rozdz.  IX,  p.  4a)  do  badania  roztworów 
mętnych,  zabarwionych  lub  bardzo  rozcieńczonych,  w  przypadku  których  zawodzą 
zwykle  metody  miareczkowania.  Dalszą  zaletą  metody  potencjometrycznej  jest  możli¬ 
wość  śledzenia  całego  przebiegu  miareczkowania,  co  pozwala  na  wyciągnięcie  wniosków 
dotyczących  ewentualnych  zakłóceń  albo  reakcji  ubocznych,  podczas  gdy  wskaźniki 
sygnalizują  na  ogół  tylko  punkt  końcowy  reakcji.  Ponadto,  z  krzywych  miareczkowania 
można  wyciągnąć  wnioski  o  znaczeniu  teoretycznym,  dotyczące  np.  stałych  dysocjacji, 
rozpuszczalności  i  równowagi  reakcji  redoks.  Rozróżniamy  tu  znowu,  podobnie  jak 
w  przypadku  miareczkowania  konduktometrycznego,  reakcje  zobojętniania,  strącania, 
kompleksowania  i  reakcje  redoks.  Reakcje  te  omówimy  kolejno. 

a)  Reakcje  zobojętniania 

Do  miareczkowania  kwasu  HA  stosuje  się  ogniwo  typu  (25),  a  więc  np. : 

Pt(H2)/HA  w/KCl  nas./KCl  (m  =  1)  [Hg2Cl2]/Hg  (61) 

SEM  tego  ogniwa  jest  proporcjonalna  do  pH  roztworu,  zgodnie  z  równaniem  (29). 
Do  kwasu  dodaje  się  kolejno  wzrastające  ilości  zasady,  mierzy  każdorazowo  SEM  ogniwa 
i  przedstawia  graficznie  zmierzone  wartości  SEM  lub  obliczone  na  ich  podstawie  war¬ 
tości  pH  jako  funkcję  liczby  danych  gramorównoważników  zasady.  W  ten  sposób 
otrzymuje  się  krzywą  miareczkowania,  podobną  jak  przedstawione  na  rys.  71  krzywe 
odpowiadające  dwu  charakterystycznym  przypadkom,  a  mianowicie  miareczkowaniu 
mocnego  kwasu  (krzywa  a )  i  słabego  kwasu  (krzywa  b )  mocną  zasadą.  Krzywa  mia- 


Rys.  71.  Potencjometryczne  miareczkowanie  kwasu  mocnego  (a)  i  słabego  ( b )  roztworem  NaOH 
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reczkowania  mocnego  kwasu  mocną  zasadą  jest  symetryczna  względem  tzw.  „poten¬ 
cjału  punktu  równoważnikowego”,  tzn.  punktu  El)  krzywej  y,  w  którym  dEjdy  =  max 
lub  d2Ejdy2  =  0.  / 


We  wszystkich  miareczkowaniach  tego  rodzaju  charakterystyczna  postać  krzywej  jest  następstwem 
logarytmicznej  zależności  pomiędzy  E  a  aktywnością  lub  (w  pierwszym  przybliżeniu)  stężeniem  jonów 
H30+.  Jeśli  pomijając  współczynniki  aktywności  napisze  się  równanie  (29)  w  postaci: 


RT 

E  =  E' - —  ln?ttH3o+ 

F 

to  można  stwierdzić,  że  małej  zmianie  z!»2h3o+  odpowiada  zmiana  SEM: 


(62) 


AE  —  const 


z1»2H30+ 

"*h3o+ 


(63) 


(por.  też  rozdz.  V,  p.  5b).  Wywołanie  określonej  względnej  zmiany  stężenia  H30+  (np.  o  jedną  dziesiątą) 
na  początku  miareczkowania  wymaga  dużej  ilości  zasady;  wraz  z  postępem  zobojętnienia  ilość  ta  stale 
się  zmniejsza.  W  przypadku  miareczkowania  np.  0,1  n  roztworem  NaOH  100  cm3  10“2  n  HC1  potrzeba 
kolejno  9,  0,9,  0,09,  0,009  itd.  cm3  zasady,  aby  stężenie  jonów  H30+  zmniejszało  się  za  każdym  razem 
o  1/10.  Po  osiągnięciu  punktu  zobojętnienia  ilość  dodawanej  zasady  potrzebnej  do  zwiększenia  stężenia 
jonów  OH-  z  10-7  na  10~6,  10~5,  10-4  itd.  ponownie  stale  wzrasta.  Oprócz  tego  SEM  wzrasta  za  każdym 
razem  o  taką  samą  wartość  ok.  59  mV  w  temp.  25°C.  Jednakowe  zatem  ilości  zasady  wywołują  różne 
skoki  potencjału. 


Przedstawiając  graficznie  nie  samo  E>  lecz  dEjdy  (lub  AEjAy)  albo  d2Ejdy2  (lub 
A(AEjAy)jAy)  jako  funkcję  y  w  pobliżu  punktu  równoważnikowego  otrzymamy 
krzywe,  pokazane  (w  znacznie  powiększonej  skali)  na  rys.  72.  W  przypadku  mocnych 
kwasów  punkt  równoważnikowy  jest  identyczny  z  punktem  zobojętnienia  (pH  =  7). 
Podczas  miareczkowania  słabych  kwasów  lub  zasad  przebieg  krzywej  [ E-y  będzie 
bardziej  płaski,  jak  to  wynika  z  rys.  71.  Hydroliza  powstającej  soli  powoduje  w  po¬ 
bliżu  punktu  równoważnikowego  rozbieżność  pomiędzy  potencjometrycznym  i  ste- 
chiometrycznym  punktem  końcowym  miareczkowania.  Wskazują  na  to  rozważania  nad 
wpływem  stałych  dysocjacji  K  słabych  elektrolitów  na  pH  roztworu,  ustalające  się 
w  potencjometrycznym  lub  stechiometrycznym  punkcie  końcowym  miareczkowania2). 
Dopóki  iloczyn  Km0  (m0  oznacza  całkowite  stężenie  słabego  kwasu  lub  zasady)  nie 
przekracza  wartości  10-10,  różnice  pH  pomiędzy  obu  punktami  końcowymi  są  mniejsze 
od  0,01  i  można  je  prawie  zawsze  pominąć.  Dopiero  ze  zmniejszaniem  się  wartości  Kmo 
miareczkowanie  staje  się  coraz  mniej  dokładne.  Jeśli  kwas  i  zasada  są  słabymi  elektro¬ 
litami,  to  aby  końcowy  punkt  potencjometryczny  pokrywał  się  ze  stechiometrycznym, 
iloczyn  ich  stałych  dysocjacji  musi  spełniać  warunek  [Kk  •  Kz  >10  10.  Gdy  iloczyn 
KkKz  jest  znacznie  mniejszy  od  10~10,  nie  otrzymuje  się  wcale  punktu  przegięcia  krzywej, 
co  uniemożliwia  miareczkowanie.  W  takich  przypadkach  można  często  wykonać  mia¬ 
reczkowanie  w  rozpuszczalniku  niewodnym.  W  ten  sposób  można  miareczkować  słabe 

0  SEM  ogniwa  pomiarowego  będziemy  oznaczać  przez  E0,i  kaiomei  lub  prościej  E,  ponieważ  po¬ 
tencjały  dyfuzyjne  (zawarte  w  E')  odgrywają  na  ogół  podrzędną  rolę  w  przypadku  miareczkowania  po- 
tencj  ometrycznego . 

2~>  Por.  przede  wszystkim  S.  K  i  1  p  i,  Z.  physik.  Chem.  (A)  172,  277  (1935);  ibid.  173,  427  (1935); 
ibid.  174,  441  (1935);  Z.  anal.  Chem.  104,  390  (1936). 
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zasady,  np.  anilinę  rozpuszczoną  w  lodowatym  kwasie  octowym  roztworem  HC104 
również  w  lodowatym  kwasie  octowym1)  lub  słabe  kwasy,  np.  fenol  w  etylenodwu- 
aminie  lub  pirydynie  roztworem  metanolanu  sodu  albo  soli  sodowej  etanoloaminy2) ; 
przykłady  pokazano  na  rys.  73. 


Rys.  72.  Potencjometryczne  miarecz¬ 
kowanie  w  pobliżu  punktu  równo¬ 
ważnikowego 

A-.E=f(y),  Cl^-f(y> 


Rys.  73.  Krzywe  miareczkowania  słabych  zasad 
w  lodowatym  kwasie  octowym  kwasem  nadchloro¬ 
wym  ( X  —  liczba  dodanych  równoważników 
HC104) 

1  ■ —  acetanilid,  2  —  amid  kwasu  octowego,  3  —  mocznik, 

4  —  oksym  acetonu,  5  —  o-chloroanilina,  6  —  ffz-chloro- 
anilina,  7  —  octan  sodowy,  8  —  guanidyna 


Kwas  wielozasadowy  można  traktować  jako  mieszaninę  dwóch  kwasów  o  różnej 
mocy  i  jednakowym  stężeniu.  Gdy  wartości  obu  stałych  dysocjacji  dostatecznie  różnią 
się  od  siebie  (por.  rozdz.  XII),  wówczas  w  wyniku  miareczkowania  otrzymuje  się  dwa 
skoki  potencjału,  odpowiadające  kolejnym  punktom  równoważnikowym.  Można  wy¬ 
kazać  drogą  rachunkową3',  że  oba  skoki  występują  tylko  w  przypadku,  gdy  Kx/Kz  >  16; 
w  praktyce  okazało  się,  że  stosunek  ten  powinien  być  znacznie  większy,  jeśli  chce  się 
przeprowadzić  miareczkowanie  ze  stosunkowo  dużą  dokładnością. 

Jak  już  wspomniano  na  wstępie,  na  podstawie  krzywej  miareczkowania  słabego 
kwasu  lub  zasady  można  wyznaczyć  stałe  dysocjacji  K  w  sposób  przybliżony.  Po  zlo- 
garytmowaniu  równania  (V,24)  otrzymujemy  wyrażenie  na  stałą  dysocjacji  słabego 
kwasu  HA  dla  roztworów  dostatecznie  rozcieńczonych  (aH2 0  =  const): 


-  log*  =  -  log«H,o*  -  log  ^  =  pH  -  log  s  pH  -  log  ^  (64) 

ttHA  aHA  "*HA 

- - - -  *  ' 

Por.  N.  F.  Hall,  T.  H.  Werner,  J.  Am.  Chem.  Soc.  50,  2367  (1928). 

2>  Por.  M.  K  a  t  z,  R.  A.  G  1  e  n  n,  Anal.  Chem.  24,  1157  (1952);  G.  W.  Wall  i  in.,J.  Electro- 
chem.  Soc.  101,  229,  235  (1954). 

F.  A  u  e  r  b  a  c  h,  E.  S  m  o  1  c  z  y  k,  Z.  physik.  Chem.  110,  65  (1924). 
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Stała  dysocjacji  jest  zatem  w  przybliżeniu  równa  aktywności  jonów  H30+  w  roztworze, 
gdy  stosunek  stężeń  soli  i  wolnego  kwasu  wynosi  1,  tzn.  gdy  miareczkowanie  dopro¬ 
wadzone  jest  do  połowy.  Jak  wynika  z  rys.  71  (można  to  również  sprawdzić  rachunkowo), 
krzywa  miareczkowania  ma  tu  punkt  przecięcia  (pokazany  strzałką),  z  położenia  któ¬ 
rego  można  oszacować  wartość  stałej  dysocjacji  słabego  elektrolitu. 


b)  Reakcje  strąceniowe 

Możliwości  zastosowania  metod  potencjometrycznych  w  analizie  strąceniowej  są 
bardzo  wielostronne.  Wyzyskuje  się  tu  liczne  reakcje  jonowe  prowadzące  do  wytrąca¬ 
nia  się  soli  trudno  rozpuszczalnych.  Odpowiednio  dobierając  warunki  i  przestrzegając 
pewnych  zasad  postępowania  można  osiągnąć  bardzo  dużą  dokładność  pomiarów. 
Rozpatrzmy  jako  przykład  miareczkowanie  AgN03  halogenkami  metali  alkalicznych, 
np.  KC1.  Można  je  przeprowadzić  stosując  ogniwo : 

Ag/AgN03m/KN03/KCl[Hg2Cl2]/Hg  (65) 

Do  roztworu  azotanu  srebra  dodaje  się  wzrastające  ilości  KC1,  co  powoduje  zmniej¬ 
szenie  SEM  ogniwa,  ponieważ  wskutek  wytrącania  się  AgCl  potencjał  elektrody  srebrnej 
staje  się  bardziej  ujemny.  Odnośnie  nachylenia  krzywej  E-y  można  tu  poczynić  ana¬ 
logiczne  uwagi  jak  w  przypadku  miareczkowania  acydymetrycznego.  Zamiast  iloczynu 
jonowego  wody  występuje  w  tym  przypadku  iloczyn  aktywności  KL  —  aAg*acl- 
powstającej  soli  trudno  rozpuszczalnej.  Im  bardziej  aktywność  jonów  Ag+  w  roztworze 
zbliża  się  do  wartości  }/ KL,  tym  mniejsze  ilości  KC1  trzeba  dodawać  dla  uzyskania 
takiej  samej  względnej  zmiany  stosunku  AmAg+/mAg+  i,  co  za  tym  idzie,  takiego 
samego  skoku  potencjału  AE.  Ze  zmniejszaniem  się  stężenia  Ag+  krzywa  E-y  staje 
się  coraz  bardziej  stroma.  Po  osiągnięciu  punktu  równoważnikowego  stromość  krzywej 
znowu  zmniejsza  się  w  sposób  w  przybliżeniu  symetryczny,  zatem  punkt  końcowy 
miareczkowania  pokrywa  się  z  punktem  największej  stromości  krzywej,  tzn.  z  punktem 
dEjdy  —  max  lub  d2Ejdy2  —  0. 

Zajmiemy  się  teraz  zależnością  przebiegu  zmian  potencjału  w  pobliżu  punktu  równoważnikowego 
od  rozpuszczalności  wytrącającej  się  soli1).  Przedstawmy  dwa  stadia  miareczkowania,  mianowicie  stadium 
końcowe  w  punkcie  równoważnikowym  o  aAg+  =  \/  Kl  i  stadium  poprzednie  o  większej  aktywności 
jonów  srebra  aAg+Ą-AaAg+,  w  którym  istnieje  jeszcze  pewien  nadmiar  AgN03,  wynoszący  y,  w  postaci 
ogniwa : 

Ag/[AgCl]aAg+  =  j/i^L/tAgCl]  AgN03,  aAg++AaAg+l  Ag  (66) 

SEM  tego  ogniwa  stężeniowego  z  przenoszeniem  możemy  wyrazić  za  pomocą  równania  (X,71),  jeżeli 
pominiemy  potencjał  dyfuzyjny  i  przyjmiemy,  że  współczynnik  aktywności  nie  zmieni  się  praktycznie 
ze  zmianą  stężenia  z  w  na  m+Am: 

RT ,  «Ag++ AaAg+  RT  mAg++AmAg+  RT  ]/KL+AmAe+ 

/iii  =  — —  ln - X ln - - - ln - /=-  . (67) 

ń  aA  g+  F  mAg+  F  y  Kl 


^  P°r-  E.  Lange,  E.  Schwartz,  Z.  physik.  Chem.  (A)  129,  111  (1927). 
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=  niAS+nięr  jest  iloczynem  rozpuszczalności  chlorku  srebra,  którego  wartość  wskutek  oddziaływań 
międzyj  o  nowych  zależy  jeszcze  od  stężenia  jonowego  (por.  rozdz.  V,  p.  5b).  W  przypadku  dostatecznie 
małego  Am Ag+  możemy  pominąć  tę  zależność  w  zakresie  stężeń  od  m  do  mĄ-Am-,  wówczas  dla  roztworu 
zawierającego  nadmiar  y  AgN03  mamy: 

W K-L+AmA g+)  {^KL~AmGr)  =  Kl  (68) 

gdyż  pod  wpływem  nadmiaru  AgN03  wytrąci  się  pewna  ilość  AgCl,  a  stężenie  Cl-  będzie  mniejsze  niż 
w  punkcie  równoważnikowym.  Po  wprowadzeniu  całkowitej  objętości  roztworu  V  (gdy  pominie  się  efekty 
objętościowe) : 

y  =  V(AmAg++ Am sol)  =  V(AmAg+-\-Amcr)  (69) 

Eliminując  Amcr  z  równań  (68)  i  (69),  otrzymamy: 

(VKL+AmAs+)  (]/^Z  -  —  +AmA g+J  =  Kh 

a  stąd  _ 

=  -  VK~L+~jf±  jAl  +  ^j  (70) 


Gdy  podstawimy  tę  wartość  do  równania  (67),  SEM  ogniwa  stężeniowego  (66)  wyrazi  się  wzorem: 


AE 


RT 
—  ln 
F 


± 


V  "-<&-] 


(71) 


W  przypadku  miareczkowania  potencjometrycznego  istotna  jest  nie  tylko 
zmiana  AE  wywołana  dodaniem  małych  porcji  y,  tzn.  wielkość  dAE/dy. 
(71)  daje: 


dAE  = 


RT  dy 
F  }/W2KL+y2 


wartość  AE,  lecz  również 
Zróżniczkowanie  równania 


(72) 


Skok  potencjału  jest  zatem  największy,  gdy  y  —  0,  tzn.  w  punkcie  równoważnikowym.  Dla  tego  punktu 
mamy: 


dAEn 


RT  dy 

P  2V\/Kl 


(73) 


Z  równania  tego  wynika,  że  dla  danego  dy  skok  potencjału  jest  tym  większy,  im  mniejsza  jest  objętość 
roztworu  miareczkowanego  i  im  mniejszy  jest  iloczyn  rozpuszczalności  soli  trudno  rozpuszczalnej.  Skok  ten 
będzie  zatem  znacznie  większy,  jeśli  będziemy  miareczkować  AgN03  roztworem  KJ  zamiast  KC1.  Punkt 
równoważnikowy  można  ustalić  tym  dokładniej,  im  trudniej  rozpuszczalny  jest  powstający  osad.  W  wielu 
przypadkach  dokładność  miareczkowania  nie  jest  w  rzeczywistości  ograniczona  przez  dokładność  samej 
metody  potencjometrycznej,  lecz  przez  inne  źródła  błędów,  wśród  których  istotną  rolę  odgrywa  adsorpcja 
miareczkowanych  jonów  przez  powstający  osad.  Prowadzi  to  do  spłaszczenia  i  asymetrii  krzywej  miarecz¬ 
kowania  (por.  rozdz.  XIII,  p.  4). 

Z  równania  (73)  można  oczywiście  wyznaczyć  również  Kl,  iloczyn  rozpuszczalności  soli  trudno 
rozpuszczalnej  przy  danym  stężeniu  jonowym  w  punkcie  równoważnikowym1),  które  zależy  od  wszyst¬ 
kich  jonów  obecnych  w  roztworze.  Jeżeli  stężenie  jonowe  leży  w  obszarze  stosowalności  teorii  Debye’a 
i  Hiickela,  to  można  na  podstawie  równania  (V,37)  i  średniego  współczynnika  aktywności  wyznaczyć 
również  iloczyn  aktywności  Kl. 

W  przypadku  miareczkowania  strąceniowego  możliwe  jest  oczywiście  oznaczanie  kilku  jonów  obok 
siebie  w  tym  samym  roztworze.  Warunkiem  takiego  oznaczenia  jest,  aby  stosunek  iloczynów  rozpuszczal¬ 
ności  soli  był  dostatecznie  duży  (podobnie  jak  stosunek  stałych  dysocjacji  w  przypadku  miareczkowania 
kwasów  wielozasadowych).  W  ten  sposób  można  analizować  roztwór  zawierający  chlorki,  bromki  i  jodki 


Por.  też  A.  S.  Brown,  D.  A.  M  c  I  n  n  e  s,  jf.  Am.  Chem.  Soc.  57,  459  (1935). 
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przez  miareczkowanie  jonami  Ag+  1).  Stosunkowo  często  występują  tu  jednak  zakłócenia  wywołane  ad¬ 
sorpcją,  przedwczesnym  porywaniem  później  strącającej  się  soli,  tworzeniem  roztworów  stałych  itp. 
W  przypadku  takiego  miareczkowania  należy  każdorazowo  dobierać  optymalne  warunki  doświadczalne. 


c)  Reakcje  kompleksowania 

Jeśli  dodanie  odczynnika  do  roztworu  soli  nie  powoduje  wytrącenia  się  osadu, 
lecz  powstanie  trwałego  rozpuszczalnego  jonu  kompleksowego,  to  proces  ten  można 
również  badać  metodą  miareczkowania  potencjometrycznego.  Jako  przykład  może 
służyć  analityczne  oznaczenie  jonów  cyjankowych  za  pomocą  jonów  Ag+  z  utworze¬ 
niem  kompleksu  [Ag(CN)2]~.  W  pobliżu  punktu  równoważnikowego  SEM  stromo 
spada,  a  sam  punkt  równoważnikowy  określa  wyrażenie  dńEjdy  =  max.  Gdy  począt¬ 
kowe  stężenie  jonów  CN~  jest  tak  duże,  że  podczas  miareczkowania  zostaje  osiągnięty 
iloczyn  rozpuszczalności  stosunkowo  trudno  rozpuszczalnej  soli  Ag[Ag(CN)2]  i  sól  ta 
wytrąca  się,  wówczas  na  krzywej  miareczkowania  obserwuje  się  załamanie.  Mimo 
dalszego  dodawania  jonów  Ag+  stężenie  roztworu,  a  zatem  i  SEM  ogniwa  pozostają 
praktycznie  stałe.  Potencjometryczne  miareczkowania  tego  rodzaju  służą  przede  wszy¬ 
stkim  do  wyznaczania  stałych  równowagi  kompleksów  różnych  jonów  metali  z  amo¬ 
niakiem  i  etylenodwuaminą. 


d)  Reakcje  redoks 

Reakcje  redoks  bada  się  zazwyczaj  w  ogniwie  typu 

Pt/reduktor  lub  utleniacz,  bufor/KCl[Hg2Cl2]/Hg  (74) 


Jest  przy  tym  zasadniczo  obojętne,  czy  miareczkuje  się  reduktor  utleniaczem,  czy 
odwrotnie.  Z  uwagi  na  wrażliwości  wielu  substancji  na  działanie  tlenu  atmosferycznego 
podczas  miareczkowania  przez  roztwór  przepuszcza  się  azot.  Miareczkowanie  jonów 
Fe2+  jonami  Ce4+  polega  na  reakcji 


Fe2+  +  Ce4+  Fe3+  +  Ce3+ 
Dla  każdego  stadium  miareczkowania  można  napisać: 


[flFe3+]  [#ęe3+]  _  jg. 
[tfFe2+]  [$Ce4+] 


CŁ%q2+ 


_  jg-  aCe4+ 

^Ce3+ 


(75) 


Im  większe  jest  K ,  tzn.  im  bardziej  na  prawo  przesunięta  jest  równowaga,  tym  pełniejsze 
jest  przekształcenie  jonów  Pe2+  w  Fe3+.  K  otrzymuje  się  w  tym  przypadku  z  wartości  E0h 
tabl.  41  za  pomocą  równania  (X, 21).  W  temp.  25°C  wartość  Ul  wyniesie: 


(1, 610-0, 771)*96520 
g  8,317-298,16-2,3026 


lub 


K  «  1014 


Po  dodaniu  równoważnej  ilości  jonów  Ce4+  jony  Fe2+  przekształcają  się  praktycznie 
całkowicie  w  jony  Fe3+.  Elektroda  platynowa  wykazuje  w  każdym  momencie  miareczko¬ 
wania  potencjał  redoks  Fe3+/Fe2+  lub  C4+/Ce3+;  potencjały  te  są,  oczywiście,  sobie 


Por.  T.  D.  Parks,  L.  Lykken,  Anal.  Chem.  22,  1444  (1950). 
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równe  i  stale  wzrastają.  Podczas  zbliżania  się  do  punktu  równoważnikowego  stromość 
krzywej  E-y  staje  się  coraz  większa.  W  samym  punkcie  równoważnikowym  także 
i  w  tym  przypadku  dEjdy  =  max  lub  d2Ejdy2  —  0.  Stała  równowagi  K  odgrywa  tu 
taką  samą  rolę  jak  iloczyn  jonowy  wody  P  w  miareczkowaniach  acydy metrycznych 
i  iloczyn  rozpuszczalności  KL  soli  w  miareczkowaniach  strąceniowych.  Im  większa  jest 
stała  K,  tym  mniejszy  nadmiar  czynnika  utleniającego  wystarczy,  aby  wywołać  okreś¬ 
lony  skok  potencjału,  tzn.  tym  dokładniej  można  przeprowadzić  miareczkowanie. 


-1,0  - 0,2  0.6  1,4 


Rys.  74.  Potencjometryczne  miareczkowanie  hydrochinonu  roztworem  K2Cr207  w  środowisku  kwaśnym 

zbuforowanym 


Jeśli  chodzi  o  reakcje  redoks  z  udziałem  jonów  H30+  (por.  tabl.  41),  to  potencjał 
elektrody  redoks  będzie  zależny  nie  tylko  od  stosunku  aktywności  postaci  zreduko¬ 
wanej  do  aktywności  postaci  utlenionej,  lecz  i  od  pH  roztworu1).  Na  przykład  na  po¬ 
tencjał  elektrody  chinhydronowej  w  procesie  elektrodowym  (32): 

C6H4(OH)2  +  2H20  C6H402  +  2H30+  +  2e0- 

otrzymamy  z  równania  (X,  150)  dla  roztworów  dostatecznie  rozcieńczonych  (%l2o  = 
=  const)  następujące  wyrażenie: 


£  =  £o+^ln  “““ 


2 

^“•HaO4 


2  F 


=  £o  +  ~ln 


łQH2 


2  F 


*qh2 


,  RT 

+  ln  a 


h3o+ 


(76) 


Jeśli  miareczkuje  się  hydrochinon  np.  za  pomocą  K2Cr207  w  kwaśnym  roztworze 
buforowym,  to  aktywność  H30+  pozostaje  praktycznie  stała,  a  dla  roztworów  dosta¬ 
tecznie  rozcieńczonych  (/Q=/QH2)  można  napisać: 


E  =  E'»  +  Ę^  ln  ^ 


2  F 


łQH2 


E'o 


RT  in  mQ 

2 F  in  mQH2 


(77) 


Przedstawiając  graficznie  wartości  SEM  ogniwa  (74)  zmierzone  podczas  miareczko¬ 
wania  jako  funkcję  log  (mąlmąil2)  otrzymuje  się  prostą  o  nachyleniu  teoretycznym 
i? T/0, 4343  •  2 F  (por.  rys.  74). 


x>  Por.  W.  M.  Clark,  Chem.  Revs  2,  127  (1925). 
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Miareczkując  hydrochinon  w  niezbuforowanym  roztworze  kwaśnym  należy  pamiętać,  że  jest  on 
słabym  kwasem  dwuzasadowym,  którego  równowagi  dysocjacji 

QH2  +  H20  <±  OH-  +  H30->- 1 

QH~  +  H20  Q2"  +  H30+  J  ■ 

wpływają  na  pH  roztworu,  a  tym  samym  na  potencjał  elektrody.  Z  prawa  działania  mas  dla  roztworów 
dostatecznie  rozcieńczonych  («h2o  =  const)  otrzymamy: 

[oqh-]  [«h3o+]  _  v  .  [oq2-]  Ł«h3o+]  v  /ryriS 

[«qh2]  L«qh-J 

«qh2  w  równaniu  (79)  jest  zatem  aktywnością  niezdysocjowanego  hydrochinonu,  a  odpowiadające  jej  stę¬ 
żenie  wyraża  się  wzorem: 

m  qh2  =  Jw0qh2— f«QH  mą2-  (80) 

gdzie  m0  oznacza  całkowite  stężenie  hydrochinonu.  Z  równań  (79)  i  (80),  po  pominięciu  współczynników 
aktywności,  otrzymuje  się  w  pierwszym  przybliżeniu : 

?«0QH2aH3O+ 

«qh2  =  — 2 — — - Tinr  (81) 

^H30+  +  &1  flH30+  +  *1  &2 

Podstawiając  równanie  (81)  do  równania  (76)  otrzymamy  wyrażenie  na  potencjał  redoks: 

RT  mQ  RT 

E  =  F0  +  — —  In - h  — —  ln(aH3o++^iflH3o+4*^i^2)  (82) 

2  F  thq  qh2  2  F 

Jak  widać,  równanie  (82)  będzie  identyczne  z  równaniem  (76),  jeśli  stałe  Kx  i  K2  będą  bardzo  małe,  tzn. 
w  przypadku  związku  słabo  zdysocjowanego.  W  przypadku  hydrochinonu  w  środowisku  kwaśnym  prze¬ 
waża  pierwszy  człon  w  nawiasie,  pozostałe  zaś  można  pominąć. 

-0,4  -  Natomiast  ze  wzrostem  pH  wzrasta  wartość  drugiego  członu,  co 

\  powoduje,  że  elektroda  chinhydronowa  zawodzi  w  środowisku 

'A.  alkalicznym  (por.  rozdz.  XI,  p.  2c). 

\  W  przypadku  większych  wartości  Kx  i  K2,  np.  dla  leuko- 

_ n  o  - - - — 

^  zasady  indygo,  nie  można  pominąć  ich  wpływu  na  potencjał 

"g _ elektrody,  można  natomiast  na  podstawie  potencjału  elektrody 

^  oszacować  wielkości  stałych  dysocjacji.  Przedstawiając  graficznie 

0,0  - - - - SEM  ogniwa  dla  danego  stosunku  mo^s/m0rea  jako  funkcję  pH 

roztworu)  które  zmieniano  przez  dodawanie  kwasu  lub  zasad 
otrzymano  na  podstawie  równania  (82)  prostą  o  nachyleniu  teore- 

_ tycznym  —RT/0,4343F  (równym  —0,060  w  temperaturze  pomiaru 

30°C)  dla  roztworów  dostatecznie  kwaśnych,  dla  których  można 

_ L_ _ _  pominąć  człony  «h3o+  i  KXK2  jako  małe  w  porównaniu  z  «h3o+  • 

0  6  12  W  przypadku  roztworów  o  bardzo  małych  aktywnościach  H30+, 

pH 

a  więc  o  dużych  wartościach  pH,  można  pominąć  <*h3o+  Jako  małe 
Rys.  75.  Zależność  potencjału  w  porównaniu  z  Kx  oh3o+>  gdy  Ki  >  aH3o+  i  K2  Kt.  W  tym  za- 

elektrody  redoks  indygo-leuko-  kresie  obrazem  zależności  E  od  pH  roztworu  określonej  równaniem 

indygo  od  pH  (82)  powinna  być  linia  prosta  o  nachyleniu  o  połowę  mniejszym 

— FT/2  •  0,4343F  (równym  —0,030  w  temp.  30°C).  W  zakresie  po¬ 
średnim  natomiast  obie  proste  powinny  przejść  w  krzywą  o  nachyleniu  zmiennym.  Dzieje  się  tak  istotnie. 
Na  rys.  75  przedstawiono  zależność  pH  od  E  dla  układu  leukozasada  indygo-czterosulfonian  indygo, 
dla  którego  zachowano  warunek  m0k8/^o  red  =  1.  Napiszmy  równanie  (82)  dla  stałego  stosunku  fftoiisMorea 
w  postaci: 

,  RT  ,  , 

E  =  E0  +  — — -  ln(cH3o+  +-Ki#h3o+  ~^E1K2)  ] 


Rys.  75.  Zależność  potencjału 
elektrody  redoks  indygo-leuko  - 
indygo  od  pH 


=  eó  +  — -  bi(io~2pH-]-/r1io-pH+/r1tf2) 

2F 
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Nachylenie  prostych  z  rys.  75  otrzymamy  przez  zróżniczkowanie  równania  (83)  względem  pH: 

dE  RT  2aH3o+ +-^iaH3o+  0 

dpU  ~  ~0,A3A3-2F~(akiO*+K1a^+KlK^  t  (84) 

Zgodnie  z  podanymi  poprzednio  założeniami  z  równania  (84)  można  od  razu  otrzymać  oba  nachylenia 
graniczne:  —0,060  i  —0,030  dla  małych  lub  dużych  wartości  pH.  Jeśli  nadal  K1  —  an3o+  i  K2  <4  Klt 
to  znowu  można  pominąć  ostatni  człon  sumy,  otrzymując: 

/  dE  \  3 RT 

\  </pH  /Ki=“h3o+  ~  ~  4-  0,43437? 

W  temp.  30°C  nachylenie  wynosi  zatem  —  3/4  •  0/060,  jest  więc  pośrednie  pomiędzy  nachyleniami  gra¬ 
nicznymi  obu  prostych.  W  miejscu  zatem,  w  którym  krzywa  łączy  obie  proste  graniczne,  nachylenie 
wynosi  —0,45,  a  flH3o+  =  Ei  lub  pH  ==  —log  Kx .  Punkt  ten  leży  w  miejscu  przecięcia  obu  przedłu¬ 
żonych  prostych,  a  odpowiadająca  mu  wartość  pH  Wyznacza  stałą  dysocjacji  słabego  kwasu  Ku  którą 
na  tej  podstawie  można  określić  w  sposób  przybliżony.  Dla  wspomnianego  czetrosulfonianu  leukozasady 
indygo  otrzymano  Kx  =  1,1  -  10~7  w  temp.  30°C. 

Podczas  gdy  reakcja  redoks  chinon-hydrochinon  przebiega  pozornie  z  równoczes¬ 
nym  udziałem  dwóch  elektronów1^  w  niektórych  układach  redoks  reakcja  ta  przebiega 
dwustopniowo,  przy  czym  jako  stadium  pośrednie  powstaje  postać  rodnikowa  —  se- 
michinon2).  Przykładem  może  być  a-oksyfenazyna  w  środowisku  kwaśnym: 


OH 


N 

H  ft 

Red  Sem 

Równowagę  tę  można  opisać  równaniem: 

Red + Utl  2  Sem  lub 


OH 


Utl 


[Sem]2 


[Red]  [Utl] 


K 


(85) 


Powstawanie  tego  semichinonu  można  śledzić  również  za  pomocą  miareczkowania 
potencjometrycznego,  ponieważ  występują  tu  dwa  oddzielne  skoki  potencjału,  odpo¬ 
wiadające  dwu  kolejnym  stopniom  utlenienia.  Przedstawiono  to  na  rys.  76.  Na  ogół 
otrzymuje  się  oba  stopnie  tylko  wówczas,  gdy  K  >  16  (co  odpowiada  67  %  semichinonu). 


e)  Metody  wyznaczania  punktu  końcowego  lub  równoważnikowego 

Punkt  końcowy  miareczkowania  wyznacza  się  z  „potencjału  punktu  równoważniko¬ 
wego”,  tzn.  z  punktu  największej  stromości  krzywej  E-y,  z  którego  opuszcza  się  prosto¬ 
padłą  do  przecięcia  z  osią  y.  Wartość  potencjału  punktu  równoważnikowego  można 


W  rzeczywistości  proces  ten  przebiega  również  w  dwóch  kolejnych  etapach,  jednak  stężenie 
semichinonu  jest  tu  zbyt  małe,  aby  można  je  było  obserwować  bezpośrednio  [por.  K.  I.  V  e  1 1  e  r, 
Z.  Elektrochem.  56,  797  (1952)]. 

2>  Por.  L.  M  i  c  h  a  e  1  i  s,  Chem.  Revs  22,  437  (1938);  J.  Am.  Chem.  Soc.  69,  2983  (1947). 
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otrzymać  również  drogą  pomiaru  SEM  ogniwa,  w  którym  roztwór  miareczkowany 
zastąpiono  roztworem  o  składzie  odpowiadającym  końcowi  miareczkowania.  Zamiast  E 
lepiej  jest  przedstawiać  graficznie  przyrost  krzywej  dEjdy  albo  drugą  pochodną  d2Efdy2 
jako  funkcję  y  (por.  rys.  72),  przy  czym  w  pobliżu  punktu  równoważnikowego  należy 
odczynnik  dodawać  kroplami.  Ponieważ  d2E(dy2  zmienia  znak  w  punkcie  końcowym, 
często  wystarczy  już  tylko  liniowa  interpolacja  pomiędzy  dwoma  przyrostami  A2E 


cm*  roztworu  chinonu 

Rys.  76.  Potencjometryczne  miareczkowanie  a-oksyfenazyny  chinonem 

W  metodzie  potencjometrycznej  sprawą  istotną  jest  dokładne  wyznaczenie  końco¬ 
wego  punktu  miareczkowania;  w  literaturze  omówione  są  liczne  dalsze  metody  dokłada 
nego  wyznaczania  tego  punktu,  zarówno  rachunkowe  jak  i  doświadczalne.  Można 
by  tu  wymienić  tzw.  metodę  różnicową ,  umożliwiającą  bezpośredni  pomiar  AE/Ay1^. 
W  tym  celu  do  roztworu  miareczkowanego  wprowadza  się  dwie  jednakowe  elektrody 
tego  samego  typu  i  stosuje  specjalne  urządzenie  powodujące,  że  możliwie  mała  ilość 
tego  roztworu  w  otoczeniu  jednej  z  elektrod  nie  ulega  natychmiastowej  reakcji  z  do¬ 
danym  odczynnikiem.  W  ten  sposób  powstaje  ogniwo  stężeniowe,  którego  SEM  mierzy 
się.  Następnie  miesza  się  oba  składniki  otrzymując  znowu  jednorodny  roztwór,  dodaje 
się  następną  porcję  odczynnika  i  kontynuuje  pomiar  aż  do  osiągnięcia  maksymalnej  war¬ 
tości  AEjAy. 

Na  rys.  77  pokazano  przykładowo  urządzenie  służące  do  tego  rodzaju  miareczkowania.  Po  każdym 
pomiarze  roztwór  otaczający  elektrodę  C  wyciska  się  za  pomocą  gruszki  gumowej  i  po  wyrównaniu  stężeń 
zasysa  z  powrotem;  następnie  dodaje  się  nową  porcję  roztworu  miareczkującego  Ay.  Zmierzone  wartości 


ń  Por.  D.  A.  Mclnnes  i  in.,  Am.  Chem.  Soc.  48,  2831  (1926);  ibid.  51,  1119  (1929);  ibid. 
53,  555  (1931);  E.  M  ii  1 1  e  r,  Z.  physik.  Chem.  135,  102  (1928). 
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AE  przedstawia  się  graficznie  jako  funkcję  y,  otrzymując  ostre  maksimum  w  punkcie  końcowym  miarecz¬ 
kowania  (por.  rys.  78).  Metody  różnicowe  osiągnęły  dużą  dokładność  (0,003%)  i  nadają  się  dobrze  do 
miareczkowania  roztworów  bardzo  rozcieńczonych.  Stosując  je  można  zrezygnować  z  elektrody  odniesie¬ 
nia  i  koniecznego  w  tym  przypadku  połączenia  cieczowego.  Potencjał  dyfuzyjny  na  granicy  roztworów 
o  różnych  stężeniach  jest  bardzo  mały  i  pozostaje  stały  podczas  całego  procesu  miareczkowania  nie  powo¬ 
dując  błędu. 


Rys.  77.  Metoda  różnicowa  miareczkowania  potencjometrycznego 


Rys.  78.  Miareczkowanie  potencjometryczne  różnych  kwasów  metodą  różnicową 

Można  wreszcie  zanurzyć  do  roztworu  miareczkowanego  dwie  elektrody  z  różnych 
metali  i  mierzyć  występującą  pomiędzy  nimi  SEM  jako  funkcję  ilości  dodanego  od¬ 
czynnika.  Za  pomocą  ogniwa: 


Pt/Fe  Cl2/Pd 


(86) 


AE,  kwas  asparaginowy 
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XI.  Praktyczne  zastosowania  pomiarów  potencjometrycznych 


można  miareczkować  jony  Fe2+  roztworem  K2Cr2Q7,  ponieważ  tylko  elektroda  platy¬ 
nowa  wykazuje  odwracalny  potencjał  Fe2+/Fe3+;  wskutek  tego  w  końcowym  punkcie 
miareczkowania  obserwuje  się  na  niej  skok  potencjału.  Natomiast  potencjał  elektrody 
palladowej  (mierzony  względem  elektrody  pomocniczej)  pozostaje  praktycznie  stały 
podczas  całego  przebiegu  miareczkowania  i  nie  reaguje  nawet  na  nadmiar  dwuchro¬ 
mianu.  Znaleziono  wiele  par  elektrod,  za  pomocą  których  można  prowadzić  różnego 
rodzaju  miareczkowania  redoks.  Znane  są  liczne  „elektrody  różnicowo- wskaźnikowe” 
(ERW)  do  miareczkowań  acydymetrycznych1*,  jak  np.  Pt-W,  Bi-Ag,  Sb-Pb,  umożli¬ 
wiające  uzyskanie  zadowalających  wyników. 

W  tych  „klasycznych”  już  metodach  miareczkowania  potencjometrycznego,  SEM 
ogniwa  w  chwilowym  stanie  równowagi  służy  jako  wskaźnik  przebiegu  i  punktu  koń¬ 
cowego  reakcji  redoks.  Ostatnio  rozwinęły  się  potencjometryczne  i  amperome- 
tryczne  metody  miareczkowania,  w  których  podczas  pomiaru  przez  roztwór  przepływa 
prąd  powodujący  polaryzacją  elektrod.  Do  metod  tych  powrócimy  jeszcze  w  rozdz.  XV. 
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KWASY  I  ZASADY 


1.  TEORIA  BRÓNSTEDA 

Za  cechę  charakterystyczną  kwasów  i  zasad  uważano  dawniej  zdolność  cząsteczek 
do  odszczepiania  protonów  względnie  jonów  OH-.  Tę  definicję  można  jednak  stosować 
jedynie  do  roztworów  wodnych;  w  przypadku  rozpuszczalników  niewodnych  traci 
ona  całkowicie  swój  sens.  Rozpuszczenie  np.  NH3  w  eterze  daje  roztwór  o  właściwościach 
wyraźnie  zasadowych,  mimo  iż  w  tym  przypadku  odszczepianie  jonów  OH-  nie  jest 
w  ogóle  możliwe.  Dlatego  też  Brónsted1*  rozszerzył  pojęcie  kwasów  i  zasad  wskazując 
na  to,  że  istotną  rolę  odgrywa  tu  zawsze  ten  sam  proces  elementarny,  który  w  przy¬ 
padku  zasad  przebiega  w  kierunku  przeciwnym  niż  w  przypadku  kwasów.  Według 
definicji  Brónsteda  kwasy  są  substancjami  zdolnymi  do  oddawania  protonów,  podczas 
gdy  zasady  mogą  je  jedynie  przyjmować,  niezależnie  od  tego,  czy  substancje  te  składają 
się  z  cząsteczek  obojętnych  czy  też  z  jonów.  Powyższą  definicję  układu  kwas-zasada 
można  zatem  wyrazić  ogólnie  za  pomocą  podstawowego  równania 

kwas  zasada  +  proton  (1) 

Przykładami  mogą  tu  być  następujące  układy  złożone  z  kwasów  i  sprzężonych  z  nimi 
zasad  (lub,  odwrotnie,  zasad  i  sprzężonych  z  nimi  kwasów): 

kwas  zasada 
H2S04  ?±  HSOj  +  H+ 

HSOj  S02r  +  H+ 

NHJ  <±NH3  +H+  (la) 

H30+  <±h2o  +H+ 
h2o  <±oh~  +H+ 

OH-  <±  O2"  +  H+ 

Znamienne  dla  tej  definicji  jest  to,  że  ta  sama  substancja  może  występować  zarówno 
w  roli  kwasu,  jak  i  zasady.  Z  przypadkiem  takim  spotykamy  się  wtedy,  gdy  substancja 
taka  (np.  HS04 ,  H20  lub  OH-)  zdolna  jest  zarówno  do  oddawania,  jak  i  do  przyjmo- 

J.  N.  Bronsted,  Rec.  trav.  chim.  Pays-bas  42,  718  (1923);  Z.  physik.  Chem.  (A)  169,  52  (1934) 
oraz  podana  tam  literatura. 
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wania  protonu.  Liczne  substancje  mogą  w  ten  sposób  działać  jako  amfolity,  wykazując 
równocześnie  właściwości  kwasowe  i  zasadowe1^ 

Stałe  równowagi  reakcji  typu  (1),  tzw.  stałe  dysoejacji  kwasowej 


K , 


a-c. r+  • 


względnie  stanowiące  ich  odwrotności  stałe  dysoejacji  zasadowej 


K F 


1 


(2) 


(3) 


as+ 

^■zasada 

nie  są  mierzalne,  gdyż  wolne  protony  nie  są  zdolne  do  istnienia  w  fazach  skondenso¬ 
wanych  (por.  rozdz.  XI,  p.  2d).  Gdy  natomiast  połączymy  ze  sobą  dwie  sprzężone 
pary  kwas-zasada,  może  zachodzić,  zależnie  od  wielkości  stałych  dysoejacji  kwasowej 
bądź  zasadowej,  mniej  lub  bardziej  zaawansowana  wymiana  protonów  (prototropia). 
Mówi  się  wówczas  o  reakcji  protolizy,  przy  czym  jedną  ze  sprzężonych  par  kwas-zasada 
reprezentuje  zazwyczaj  rozpuszczalnik.  Ogólnie  można  więc  pisać 

kwas  I  +  zasada  II  <±  kwas  II  +  zasada  I| 

Aj  +  Bn  An  +  Bj  j  ^  ^ 

Wskutek  reakcji  między  kwasem  a  zasadą  powstaje  nowy  kwas  i  nowa  zasada,  a  poło¬ 
żenie  równowagi  protolitycznej  reakcji  zależy  od  stosunku  mocy  obydwu  kwasów 
względnie  zasad.  Jeśli  np.  Aj  jest  o  wiele  mocniejszym  kwasem  niż  Ajj  lub,  odwrotnie, 
Bn  znacznie  mocniejszą  zasadą  niż  Bj,  to  równowaga  przesunięta  jest  całkowicie  w  prawo 
i  mce  versa.  Stała  równowagi  reakcji  protolizy  określona  jest  wzorem 

KJKJ 

(5) 


K 


KaK~ 


[aAJ  [«sn] 

Z  uwagi  na  to,  że  reakcja  protolizy  jest  różnicą  dwóch  procesów  elementarnych  zacho¬ 
dzących  według  schematu  (1),  to  odpowiednią  stałą  równowagi  stanowi  iłoczyn  stałej 
dysoejacji  kwasowej  i  stałej  dysoejacji  zasadowej  względnie  iloraz  dwóch  stałych  dyso- 
cjacji  kwasowej. 

Wyróżnia  się  odpowiednio  cztery  typy  reakcji  protolizy,  zależnie  od  wielkości 
elektrostatycznego  udziału  AGe  w  wyrażeniu  na  termodynamiczny  potencjał  reakcji, 
który  to  udział  jest  różny  dla  każdego  z  tych  czterech  typów.  Typy  te  można  scharak¬ 
teryzować  za  pomocą  specjalnie  dobranych  przykładów,  przy  czym  jedną  sprzężoną 
parą  kwas-zasada  jest  zawsze  para  H30+ — H20  względnie  H20— OH-: 

NH|  +  H20  *±  H30  +  NH3 
H20  +  CH3COCT  CH3COOH  i  OH“ 

+NH3CH2COOH  +  h2o  H30+  +  +NH3CH2COCr 
II  +NH3CH2COO-  +  h2o  H30+  +  NH2CH2COCT 


**  W  przeciwieństwie  do  tzw.  rozpuszczalników  aprotycznych,  takich  jak  np.  węglowodory,  które  nie 
uczestniczą  w  równowagach  kwasowo-zasadowych. 
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H20  +  NH2CH2COO-  V±  +NH3CH2COO-  +  OH- 
CH3COOH  +  h2o  ?±  H30+  +  CH3COCT 

III  H20  +  NH3  ?±  NH i  +  OH-  (6) 

IV  HSOj +H20„^H30+  +  S0r 

HPO4-  +  h2o  *±  h3o+  +  por 

Podział  ten  okaże  się  przydatny  głównie  do  wyjaśnienia  zależności  stałych  równo¬ 
wagi  od  temperatury. 


a)  Dysocjacja  kwasów  i  zasad  w  wodzie 


W  reakcjach  typu  III  i  IV  chodzi  o  proces,  określany  powszechnie  jako  dysocjacja 
kwasu  względnie  zasady.  Standardowy  potencjał  termodynamiczny  reakcji  AG0, 
a  tym  samym,  zgodnie  z  równaniem  (11,219),  także  i  położenie  równowagi,  zależy 
z  jednej  strony  od  różnicy  trwałości  wiązania  protonu  z  CH3COO~  i  H20;  NH3  i  OH-; 
SO|~  i  H20;  PO4-  i  H20,  z  drugiej  zaś  strony  od  pracy  elektrostatycznej,  potrzebnej 
do  przezwyciężenia  oddziaływań  pól  elektrycznych  dwóch  nowo  utworzonych  jonów. 
Ten  elektrostatyczny  udział  AGe  w  termodynamicznym  potencjale  reakcji  określony 
jest  wzorem 


i  zależy  od  efektywnych  promieni  jonowych  a  oraz  od  stałej  dielektrycznej  e  rozpusz¬ 
czalnika.  W  przypadku  reakcji  IV  ten  udział  oddziaływań  elektrostatycznych  będzie 
oczywiście  większy  niż  w  przypadku  III,  gdyż  proton  musi  być  odsunięty  wbrew  siłom 
przyciągania  wytworzonym  przez  podwójnie  ładowany  jon  SO4-,  względnie  potrójnie 
naładowany  jon  PO4  .  Chcąc  zatem  porównywać  stałe  równowagi  takich  reakcji  proto- 
litycznych,  zaleca  się  rozpatrywać  oddzielnie  ich  poszczególne  typy,  dla  których  AGe 
przyjmuje  każdorazowo  zbliżone  wartości. 


b)  Hydroliza 

W  przypadku  reakcji  typu  (6,1)  chodzi  o  wielokrotnie  już  wspomnianą  tzw.  hydrolizą 
soli  słabej  zasady  względnie  słabego  kwasu.  W  tych  reakcjach  znika  pole  elektryczne 
jednego  jonu,  a  powstaje  pole  innego;  w  związku  z  tym  udział  oddziaływań  elektro¬ 
statycznych  AGe  w  termodynamicznym  potencjale  reakcji  jest  zgodnie  z  równaniem  (7) 
bardzo  mały  i  często  praktycznie  równy  zeru,  zwłaszcza  w  przypadku,  gdy  efektywne 
promienie  jonowe  mają  bardzo  zbliżone  wartości. 

Stałe  równowagi  (stałe  hydrolizy)  dla  reakcji  typu  (6,1)  można  w  przypadku  do¬ 
statecznie  rozcieńczonych  roztworów  (<%2o  =  1)  wyrazić,  jak  już  wspomniano  w  p.  9b 
rozdz.  II,  za  pomocą  „stałych  dysocjacji”  słabych  elektrolitów  i  iloczynu  jonowego  P 
wody;  zgodnie  więc  z  równaniem  (11,223)  zachodzi  ogólna  relacja 

Kh  £  (8) 
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Jeśli  więc  znana  jest  stała  dysocjacji  słabego  kwasu  czy  zasady,  to  można  obliczyć  stałą 
hydrolizy -fiT*  soli,  i  na  odwrót,  określenie  stałej  hydrolizy  umożliwia  obliczenie  stałych 
dysocjacji  słabych  elektrolitów,  z  czego  się  często  korzysta.  Dla  bardzo  małych  stężeń 
stopień  hydrolizy  y  jest  niezależny  od  stężenia  jonowego,  co  często  bywa  również 
spełniane  z  dobrym  przybliżeniem  nawet  przy  wyższych  stężeniach.  Z  doświadczalnie 
oznaczonych  wartości  y  (przez  pomiary  przewodnictwa  lub  SEM)  uzyskuje  się  Kh 
i  tym  samym,  zgodnie  z  równaniem  (8),  stałą  dysocjacji  słabego  elektrolitu.  Jeśli  staja 
ta  jest  znana,  to  można  postąpić  odwrotnie  i  obliczyć  y  z  równania  (8),  a  stąd  stężenie 
jonów  H30+  względnie  OH-  oraz  pH  roztworu1*. 

Sól  słabego  kwasu  i  słabej  zasady,  jak  np.  CH3COONH4,  wykazuje  w  roztworze 
wodnym  równocześnie  obie  reakcje  protolizy  (6,1),  ogólnie  zatem 

NH t  +  Ac"  NH3  +  HAc  (10) 

Stała  hydrolizy  określona  jest  równaniem 


Kh  = 


Kh3]  [a  HAc] 


[^NHj]  [^Ae  ]  was  -^zasada 

Wprowadzenie  stopnia  hydrolizy  y  prowadzi  do  wyrażenia 


Kh 


[%H3]  [/'HAc]  1  __  y2  ^ 

[c*Ht\[CArr]  fl  (1  -yf  ‘  fl 


(11) 


(12) 


Hydroliza  jest  w  tym  przypadku  niezależna2*  od  stężenia  cQ  soli  rozpuszczonej,  nato¬ 
miast  y  zależy  tu  jeszcze  od  stężenia  jonowego  roztworu,  gdyż  równanie  zawiera  f\. 

Zupełnie  analogiczne  rozważania  są  słuszne  również  dla  roztworów  soli  w  innych 
rozpuszczalnikach  (solwoliza),  na  co  zwrócono  już  uwagę  w  p.  4c  rozdz.  IX. 


c)  Jony  obojnacze 

W  reakcjach  typu  (6,11)  stale  biorą  udział  tzw.  jony  obojnacze  (dwubiegunowe), 
tzn.  cząsteczki,  zawierające  równocześnie  zlokalizowane  ładunki:  dodatni  i  ujemny, 
jako  całość  jednak  obojętne.  Należą  tu  przede  wszystkim  aminokwasy ,  które  jako  ele¬ 
menty  budowy  białek  były  ostatnimi  laty  przedmiotem  intensywnych  badań  elektro- 


^  Dla  słabo  zhydrolizowanych  soli  (y  1)  otrzymuje  się 

y  —  ]/  Khfc0  (9) 

Na  przykład  pH  0,1  n  roztworu  octanu  sodowego  można  otrzymać  drogą  następującego  przybliżonego 
rachunku: 


Kh  = 


10  o  i/10 

- =  10-9;  y  =  1/  — —  =  10-4; 

10~s  ’  \  io-1 


K  "  10- 

coh~  ~  y° o  =  10~5;  cH3o+  ~  10-9;  pH  «  9. 


2)  Dla  przykładu  octanu  amonu  można  napisać  w  przybliżeniu: 


Kh 


10 


i-14 


10-5  •  10- 


10- 


(1  -y?’  l-y 


10- 


10-2 

1.01 


io- 


1.  Teoria  Bronsteda 


405 


chemicznych.  Chociaż  podczas  tych  reakcji  protolizy,  analogicznie  jak  w  reakcjach 

typu  (6, III),  również  powstają  dwa  nowe  ładunki,  to  potrzebna  do  tego  celu  praca 

elektrostatyczna  AGe  jest  mniejsza  niż  w  przypadku  III,  gdyż  energia  pola  jonu  oboj- 
naczego,  w  którym  rozmieszczenie  linii  pola  odpowiada  w  przybliżeniu  rys.  5d,  jest 
mniej  więcej  dwukrotnie  mniejsza  od  energii  pola  ładunku  izolowanego. 

Dawniej  opisywano  „dysocjację”  aminokwasów  za  pomocą  równań 

NH2RCOOH  +  H20  +NH3RCOOH  +  OH-  (13) 

NH2RCOOH  +  H20  NH2RCOO-  +  H30+  (14) 

odpowiadających  typowi  (6, III).  Odpowiednie  stałe  równowagi  w  dostatecznie  roz¬ 
cieńczonych  roztworach  (an2 0  =  1)  wyrażają  wzory: 

V  _  CMKh-1  tr  __  [aH3o+]  [an~]  (\  q) 

*^zas.  = - r  -  oraz  Akw.  =  - - 

[%t]  KJ 

Wartości  te  okazały  się  nader  małe,  rzędu  10~10 — 10~12,  co  jest  zaskakujące,  gdyż  dla 
aminokwasów  jako  pochodnych  kwasu  octowego  względnie  amoniaku  można  by  się 
było  spodziewać  stałych  rzędu  10-5.  Fakt  ten  wytłumaczył  Bredig1}  tym,  że  amino¬ 
kwasy  mogą  tworzyć  wewnętrzne  sole,  występujące  głównie  w  postaci  jonów  obojnaczych2). 

Stałe  równowagi  reakcji  protolizy  w  roztworach  rozcieńczonych  określone  są  rów¬ 
naniami  : 


[^H30+]  [flE+~] 


__  [^h3o+]  [#r-] 


Jak  wynika  bezpośrednio  z  porównania  wyrażeń  (15)  i  (16),  zachodzą  zależności 


K ! 


Kr 


K2  =  Kkw. 


(16) 

(17) 


gdzie  przez  P  oznaczamy  iloczyn  jonowy  wody,  tzn.  aS30+aon~.  Wartości  K\  i  Kz 
są  odpowiednio  rzędu  10-2  i  10-10.  Odpowiada  to  takim  aktywnościom  H30+,  dla 
których  można  oznaczyć  te  stałe  drogą  pomiarów  elektrometrycznych ;  wynika  stąd, 
że  traktowanie  aminokwasów  jako  jonów  obojnaczych  jest  w  pełni  uzasadnione.  Po¬ 
twierdzenie  tego  można  znaleźć  porównując  zależności  od  temperatury  stałych  dyso- 
cjacji  aminokwasów  z  analogiczną  zależnością  dla  wody  lub  innych  nieamfoterycznych 
słabych  elektrolitów  albo  drogą  pomiarów  momentów  dipolowych3*. 

Stałe  Ki  i  Kz  można  w  tym  przypadku  najdogodniej  wyznaczyć  za  pomocą  ogniw  bez  potencjału 
dyfuzyjnego  (por.  rbzdz.  X,  p.  2b).  Stosuje  się  np.  ogniwa  typu 


Pt(H2)/aminokwas,  HC1  [AgCl]/Ag  (18a) 

względnie  mv  mz 

Pt(H2)/aminokwas,  NaOH,  NaCl  [AgCl]/Ag  (18b) 

_ _  '  mx  wz2  w*3 

G.  B  r  e  d  i  g,  Z.  Elektrochem.  6,  33  (1899);  Ber.  dtsch.  chem.  Ges.  37,  4140  (1904). 

2)  Por.  również  L.  Ebert,  Z.  physik.  Chem.  121,  385  (1926);  stosunek  [flR+-]/[«E,]  jest  rzędu 
1 05  4-1 06. 

3)  Por.  J.  T.  E  d  s  a  1 1,  Fortschr.  chem.  Forsch.  1,  119  (1949). 
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SEM  tych  ogniw,  zgodnie  z  równaniem  (XI, 3),  określona  jest  wyrażeniem 

RT 


AE  =  AE0 


lnraH3o+?wci-/H3o+/ci- 


Z  tego  wynika 


0,4343F(AE-AE0) 

-logw*H3o+  - - — - - 1-  log  mcl- + log/H3o+/ci- 


RT 


(19) 


(20) 


,  mR+  .  ,  /h30+/b+- 

■  log  - - h  log 


Z  kolei  według  równania  (16) 

— logwH3o+  =  -logK-!-  _  .  .  „ 

mR+~  J  R+ 

Uwzględniając  w  końcu  to,  że  w  przypadku  ogniwa  (18a)  musi  zachodzić  m2 
oraz  wzi  =  mR+-  + jmr+,  otrzymuje  się  kombinację  tych  równań 


mci- 


(21) 

7Wh3o++wr,+ 


—  logKj  +  log 


/h3o+/b+-  0,A3A3F(AE—AE0) 


/r+ 


RT 


+  log  mcx-  —  log  - - - 1  j  +  log/H3o+/ci- 

\m2-OTH3o+  / 


(22) 

W  przypadku  bardzo  małych  stężeń,  umożliwiających  obliczenie  /h3o+/ci->  prawa  strona  równania  staje 
się  znana  (tKh3o+  oblicza  się  z  równania  (20)).  Nanosząc  liczbowe  wartości  prawej  strony  dla  różnych 

*  •  . 

stężeń  jonowych  na  jedną  oś  układu  współrzędnych,  a  wartości  J  na  drugą,  otrzymuje  się  linię  prawie 
prostą,  której  ekstrapolacja  do  J  =  0  daje  wartość  —  łogjK-],  gdyż  dla  J 0  drugi  człon  lewej  strony 
znika. 

Zupełnie  analogiczne  postępowanie  prowadzi  w  przypadku  ogniwa  (18b)  do  równania 


— logK2  —  log 


/ci-/r+ 

fn+ 


0,4343 F(AE-AE0) 
RT 


(m  \ 

- —  1  (23) 

"*3-ot0h-  / 


przy  czym  m0 H-  oblicza  się  z  iloczynu  jonowego  wody  P,  znając  t«h3o+-  Dodatkowo  zakłada  się,  że  fci-  — 
=  /oh-)  co  dla  bardzo  małych  stężeń  na  pewno  jest  słuszne. 

Ponieważ  protolityczne  stałe  równowagi  kwasów  i  zasad,  podobnie  jak  aktywności 
H30+,  mogą  w  roztworach  wodnych  zmieniać  się  o  kilka  rzędów  wielkości,  stosuje 
się  dla  skrócenia  w  miejsce  wartości  i?  ich  ujemne  logarytmy  dziesiętne,  tzn.  wyrażenia 
analogiczne  do  pH,  a  mianowicie 

pK=  -log  K  (24) 

co  już  wprowadzono  do  równania  (XI, 53).  Podane  w  tabl.  46  dane  pochodzą  z  now¬ 
szych  pomiarów  elektrometrycznych,  wykonanych  za  pomocą  ogniw  bez  potencjału 
dyfuzyjnego  w  temp.  25°C1).  Wartość  pH  roztworu,  dla  której  stężenia  jonów  oboj- 
naczych  są  największe,  względnie,  dla  której  stężenia  dodatnich  i  ujemnych  jonów 
amfolitu  są  sobie  równe,  określa  się  jako  punkt  izoelektryczny.  Zgodnie  z  równaniem  (16) 
dla  dowolnych  roztworów  amfolitów  spełniona  jest  zależność 

mn~  fs,- 


KXKZ  =  43o+ur-  =  <4.0* 


(1-0  + 


Jeżeli  mn+  —  mR~,  to 


mR+  f-R+ 


an3o+ 


-V* 


Kz 


U 


li  f  + 

względnie  py  =  \pKx  +pKz  —  log  -j 


(25) 


(26) 


^  Liczne  dalsze  dane  liczbowe,  a  także  wartości  pK  peptydów  podano  w  pracy:  B.  E.  C  o  n  w  a  y, 
Electrochemical  Data,  Amsterdam  1952. 
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gdzie  pj  oznacza  wartość  pH  roztworu  w  punkcie  izoelektrycznym.  W  roztworach  do¬ 
statecznie  rozcieńczonych  (/r+  —  fnr)Py  jest  równe  połowie  sumy  obu  wartości  pK 
amfolitu.  W  przypadku  np.  równości  KtK2  =  P  roztwór  amfolitu  w  czystej  wodzie 
byłby  właśnie  izoelektryczny.  Dla  większości  znanych  aminokwasów  mamy  jednak 
Py  >  7. 

Tablica  46 


Stałe  równowagi  proto litycznej  pK(m)  niektórych  aminokwasów  w  temp.  25  °C  (dokładność  ±0,01) 


Kwas 

Wzór 

pKt 

PKZ 

a- Alanina 

CH3  •  CH(NH2)  •  COOH 

2,35 

9,87 

/3-Alanina 

CH2(NH2)  •  CH2  •  COOH 

3,55 

10,24 

Kwas  oc-amino-n-masłowy 

CH3  •  CH2  •  CH(NH2)  ■  COOH 

2,29 

9,83 

Kwas  a-aminoizomasłowy 

(CH3)2C(NH2)  •  COOH 

2,36 

10,21 

Kwas  y-amino-n-masłowy 

CH2(NH2)  •  CH2  •  CH2  ■  COOH  J 

4,03 

10,56 

Kwas  e-aminokapronowy 
Kwas  a-amino-n-waleria- 

CH2(NH2)  •  (CH2)4  •  COOH 

4,37 

10,80 

nowy 

CH3  •  CH2  •  CH2  •  CH(NH2)  •  COOH 

2,32  • 

9,81 

Glikokol 

CH2(NH2)COOH 

2,35 

9,78 

Glicyloglicyna 

CH2(NH2)  ■  CO  •  NH  •  CH2  •  COOH 

3,15 

8,25 

Leucyna 

(CH3)2CH  •  CH2  •  CH(NH2)  •  COOH 

2,33 

9,74 

Izoleucyna 

CH3  •  CH2  •  CH(CH3)  •  CH(NH2)  •  COOH 

2,32 

9,76 

Norleucyna 

CH3(CH2)3  •  CH(NH2)  ■  COOH 

h2c - ch2 

2,34 

9,83 

Prolina 

H2(L  .ch-cooh 

XNX 

1,95 

10,64 

H 

HOCH - CH2 

Hydroksyprolina 

|  1 

H2C  ĆH  •  COOH 

\  X 

1,82 

9,66 

H 

Walina 

(CH3)2CH  •  CH(NH2)  •  COOH 

2,29 

9,72 

Seryna 

CH2OH  •  CH(NH2)  •  COOH 

2,19 

9,21 

Treonina 

CH3  •  CH(OH)  •  CH(NH2)  •  COOH 

2,09 

9,10 

W  wielu  przypadkach  punkt  izoelektryczny  nie  jest  wyraźnie  zdefiniowany,  lecz  może  się  rozciągać 
na  szeroki  zakres  pH;  jak  łatwo  wykazać,  występuje  to  zawsze  wtedy,  gdy  pKi—pKz>  4.  W  punkcie 
izoelektrycznym  amfolit  wykazuje  minimum  przewodnictwa,  jak  to  już  wynika  z  definicji  punktu  bio¬ 
elektrycznego,  można  go  zatem  określać  w  mieszaninach  amfolitów  drogą  pomiarów  przewodnictwa. 
Punkt  izoelektryczny  odgrywa  zasadniczą  rolę  w  zachowaniu  się  polielektrolitów  (białek),  związany  jest 
również  z  minimum  lepkości,  z  pozornym  ciśnieniem  osmotocznym,  rozpuszczalnością  itd. 


d)  Mieszaniny  buforowe 

Pojęcie  „roztworów  buforowych”  poznaliśmy  już  przy  ustalaniu  umownej  skali  pH 
(por.  rozdz.  XI,  p.  2b).  Przez  to  pojęcie  rozumiemy  roztwory  o  określonym  pH,  tj.  takie, 
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w  których  aktywność  jonów  H30+  jest  stosunkowo  niewrażliwa  na  rozcieńczanie, 
zanieczyszczenia  z  powietrza  (NH3,  C02),  materiał  naczynia,  a  nawet  nieznaczne  dodatki 
mocnych  kwasów  czy  zasad.  Jest  rzeczą  oczywistą,  że  takich  roztworów  buforowych 
nie  można  otrzymać  przez  proste  rozpuszczenie  kwasu  czy  zasady  w  wodzie;  pH  tak 
uzyskanego  roztworu  ulegałoby  łatwo  zmianom  w  wyniku  dodania  dowolnej  substancji 
kwaśnej  czy  zasadowej,  zwłaszcza  w  przypadku  roztworów  rozcieńczonych.  Wystarczy 
np.  przechowywać  10“4  m  roztwór  mocnego  kwasu  (pH  =  4)  w  naczyniu  szklanym, 
aby  jego  pH  zmieniło  się  znacznie  i  to  w  krótkim  czasie,  wskutek  wymywania 
alkalicznych  składników  szkła.  Wartość  pH  roztworu  buforowego  jest  niewrażliwa 
na  rozcieńczanie  albo  domieszki  kwasów  czy  zasad.  Roztwór  buforowy  zawiera 
jednocześnie  słaby  elektrolit  i  jego  sól,  tzn.  sprzężoną  parę  kwas-zasada,  przy  czym 
stężenie  kwasu  lub  zasady  jest  porównywalne  ze  stężeniem  soli.  Wskutek  obecności 
całkowicie  zdysocjowanej  soli,  protoliza  kwasu  względnie  zasady  zostaje  zgodnie 
z  prawem  działania  mas  silnie  cofnięta;  w  związku  z  tym  dany  kwas  lub  zasada 
występują  praktycznie  tylko  w  postaci  niezdysocjowanej.  Dodanie  mocnego  kwasu 
lub  zasady  może  zmienić  jedynie  stosunek  stężenia  kwasu  względnie  zasady  do  stę¬ 
żenia  soli,  co  nie  wpływa  w  istotny  sposób  na  pH  roztworu.  Dla  równowagi  protoli- 
tycznej  słabego  kwasu  HA+H20  H30++ A- prawdziwa  jest  w  przypadku  roztworów 


dostatecznie  rozcieńczonych  (aU2 0  =  1)  relacja 

jr  ,  [^H30+]  [^A-] 

Ka] 

(27) 

Stąd  otrzymuje  się  na  aktywność  jonów  H30+ 

%A  TT  CHA  1 

^h3o+  =  &  ~K  r  f 

aA~  ca-  Ja- 

(28) 

jeżeli  przyjmie  się  współczynnik  aktywności  kwasu  niezdysocjowanego  jako  równy  1. 
Wskutek  obecności  soli  następuje  przesunięcie  równowagi  protolitycznej  w  lewo  i  można 
w  przybliżeniu  napisać 

ĆHA  ~  A)  kwas  i  ^A~  ~  ^Osól 

przy  czym  c0  oznacza  stężenie  całkowite;  równanie  (28)  można  więc  teraz  napisać 
w  postaci 

pH  =pK-log-^^-log~  -  (30) 

A)  sól  J  A~ 

Wartość  pH  roztworu  buforowego  zależy  zatem  —  abstrahując  od  stosunkowo  nie¬ 
znacznego  wpływu  współczynnika  aktywności — jedynie  od  K  i  od  stosunku  stężeń 
kwasu  i  soli.  Zmieniając  więc  ten  stosunek  w  pewnych  granicach  można  zmieniać 
wartość  pH  roztworu  buforowego. 

Efekt  „buforowania”  takiego  układu  w  porównaniu  z  roztworem  niebuforowanym  można  łatwo 
zobrazować  następującym  przykładem.  Niech  1  1  roztworu  buforowego  zawiera  po  10~2  mola  słabego 
kwasu  i  jego  soli;  stała  dysocjacji  tego  kwasu  niech  wynosi  K  =  10-7,  zgodnie  więc  z  równaniem  (30) 
pH  =  7.  Dodanie  do  tego  roztworu  10-3  mola  silnego  kwasu  lub  zasady  spowoduje  zmianę  stosunku 
coicwas/ćosól  z  wartości  1  do  wartości  0,011/0,009  względnie  do  0,009/0,011,  to  znaczy  o  ok.  20%.  Wartość 
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pH  roztworu  zmieni  się  jednak  zaledwie  o  ok.  ±0,08  jednostki.  Dodanie  natomiast  tej  samej  ilości  tego 
samego  kwasu  czy  zasady  do  1  1  czystej  wody  spowoduje  zmianę  pH  z  7  na  3,  względnie  11,  tzn.  o  ok, 
4  jednostki. 

Miarą  skuteczności  działania  danego  buforu  jest  tzw.  pojemność  buforowa.  Pod 
pojęciem  tym  rozumie  się  wyrażenie 

określające  zmianę  wartości  pH  wywołaną  dodaniem  do  roztworu  małej  ilości  mocnego 
kwasu  A  lub  mocnej  zasady  B.  Pojemność  buforowa  wynosiłaby  0,1  wówczas,  gdyby 
dodanie  0,1  gramorównoważnika  mocnego  kwasu  czy  mocnej  zasady  do  1  1  roztworu 
wywołało  zmianę  pH  o  0,1/ Roztwór,  zawierający  równocześnie  c0  gramorównoważnika 
słabego  kwasu  i  cB  gramorównoważnika  mocnej  zasady,  ma  pH  określone  równaniem  (30) 


pH  »  pK-  log-^— ^ 


przy  założeniu,  że  w  tym  przybliżonym  rachunku  pomija  się  wpływ  współczynnika 
aktywności.  Przez  zróżniczkowanie  tego  wyrażenia  otrzymuje  się 


gpH 

dcB 


0,43 


/ 1 

h  1 

1 

M 

Co  cB 

lub 


(32) 


Pojemność  buforowa  jest  więc,  zgodnie  z  oczekiwaniem,  tym  większa,  im  większe 
jest  c0,  tj.  całkowite  stężenie  słabego  kwasu  i  jego  soli.  Jak  wykazuje  ponowne  różnicz¬ 
kowanie  równania  (32),  osiąga  ona  pewne  maksimum,  gdy  cB  =  c0/2,  tzn.  gdy  kwas 
i  jego  sól  występują  w  ilościach  równoważnych.  Praktycznie  wartość  c  ograniczona 
jest  tym,  że  przy  bardzo  dużych  stężeniach  jonowych  wpływ  fA-  w  równaniu  (30) 
nie  może  już  być  pominięty;  w  praktyce  nie  osiąga  się  na  ogół  większych  pojemności 
buforowych  niż  ok.  0,2. 

W  celu  przedstawienia  /5  jako  funkcji  pH  zastępujemy  w  równaniu  (32)  c0  —  cB 
przez  cHA,  tj.  przez  stężenie  wolnego  kwasu,  otrzymując 


fi  ^HA^B 
2,30  c0 


(33) 


Ponieważ  z  kolei  według  równania  (27),  pomijając  współczynnik  aktywności,  otrzy¬ 
muje  się 


mamy  ostatecznie 


Ca- 


KCf 


^h3o+ 


^H3O+(g0  ^Ha)  _ 

K  K+ <7h3o+ 


2,30  “  (K+aS30*)2 


(34) 

(35) 

(36) 
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Rysunek  79  przedstawia  /3/2,30  jako  funkcję  pH  dla  sprzężonej  pary  kwas-zasada 
CH3COOH — CH3COO~,  dla  dwóch  różnych  stężeń  całkowitych  c0.  Jak  widać,  przez 
zmianę  stosunku  cHA/cB  można  przesunąć  pH  w  przybliżeniu  o  3  jednostki.  Należy 
jednak  przy  tym  uwzględnić,  że  pojemność  buforowa  na  krańcach  tego  zakresu  jest  nie¬ 
znaczna.  Jego  położenie  na  skali  pH  zależy  od  „stałych  dysocjacji”  K  słabego  elektrolitu. 
W  praktyce  stosuje  się  różne  mieszaniny  buforowe,  których  zakresy  względnej  stabil¬ 
ności  pH  leżą  w  przedziale  od  1  do  13 X). 


Rys.  79.  Pojemność  buforowa  buforu  octanowego  (kwas  octowy+octan  sodu)  dla  dwóch  różnych  stężeń 

całkowitych  cQ 

W  celu  ustalenia  określonych  wartości  pH  nie  można,  rzecz  jasna,  posługiwać  się 
równaniem  (30)  ze  względu  na  jego  przybliżony  charakter.  Wartości  pH  roztworów 
buforowych  muszą  być  ustalane  eksperymentalnie  za  pomocą  elektrody  wodorowej, 
aby  mogły  potem  posłużyć  do  zbudowania  umownej  skali  pH  (por.  rozdz.  XI,  p.  2c). 


e)  Kolorymetryczne  pomiary  pH 

Jak  wiemy  z  p.  4  rozdz.  V,  widmo  absorpcyjne  słabego  elektrolitu  różni  się  na  ogół 
znacznie  od  widma  jego  jonu;  w  porównaniu  z  widmem  sprzężonego  kwasu  widmo 
zasady  jest  mianowicie  z  reguły  przesunięte  ku  falom  dłuższym  (por.  rys.  39)2).  W  przy¬ 
padku  nitrofenolu  widmo  jonu  leży  jeszcze  w  zakresie  widzialnym,  podczas  gdy  nie- 
zdysocjowany  kwas  jest  praktycznie  bezbarwny.  W  innych  przypadkach  kwasy  i  sprzę¬ 
żone  z  nimi  zasady  są  różnobarwne.  Wszystkie  takie  substancje  określamy  mianem 
wskaźników.  Mają  one  duże  znaczenie  w  analizie  alkacymetrycznej  oraz  w  pomiarach  pH 
środowisk  wodnych  i  niewodnych. 

Przekształcając  równanie  (27)  na  „stałą  dysocjacji”  słabego  kwasu  HA  do  postaci 
-  log  «h3o+  =  -  log  K + log  (37) 

cha/ea 

b  Por.  np.  zestawienie  w  pracy:  M.  S  t  e  i  n  e  r,  Methoden  der  Fermentforschung,  Leipzig  1941 , 
str.  761  ;R.  G.  B  a  t  e  s,  Electrometric  pH-Determinations,  New  York  1954. 

2,1  Dotyczy  to  także  i  zasad,  np.  aniliny,  w  przypadku  której  pasmo  absorpcji  jonu  CfiH5NHl  przesu¬ 
nięte  jest  ku  falom  krótkim  o  ok.  150  A  w  porównaniu  z  pasmem  cząsteczek  obojętnych. 


1.  Teoria  Bronsteda 


411 


oraz  pomijając  wpływ  współczynnika  aktywności  i  wprowadzając  stopień  dysocjacji  a 
[z  cA-  —  ac0,  cnA  =  (1  —  a)c0],  otrzymamy  wyrażenie  przybliżone,  analogiczne  do 
równania  (30) 

pH—pK  sb  log (38) 

Na  rys.  80  przedstawiono  a  jako  funkcję  pH  —  pK.  Dla  a  =  0,5  mamy  pH  =  pK 
i  krzywa  ma  punkt  przegięcia.  Zastosowanie  wskaźników  umożliwia  bezpośrednie 
pomiary  a  metodami  kolorymetrycznymi  lub  fotometrycznymi  (por.  rozdz.  V,  p.  4); 
dzięki  temu  możemy  na  rys.  80  znaleźć  dla  każdej  wartości  a  odpowiadającą  jej  wartość 
pH  roztworu.  Fakt  ten  wykorzystuje  się  dla  ustalenia  tzw.  punktu  przemiany  wskaźnika. 
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Rys.  80.  Stopień  dysocjacji  słabego  kwasu  jako  funkcja  pH—  pK 

Chodzi  tu  o  wartość  pH  roztworu,  przy  której  ulega  przemianie  w  drugą,  odmiennie 
zabarwioną  formę  tak  duży  procent  wskaźnika,  że  jest  to  optycznie  zauważalne.  Obser¬ 
wacja  wzrokowa  pozwala  zauważyć  zmianę  zabarwienia  dla  stopnia  dysocjacji  ok.  5%, 
co  na  rys.  80  odpowiada  wartości  pH  przy  a  =  0,05.  W  przypadku  użycia  jako  wskaź¬ 
nika  ^-nitrofenolu,  którego  pK  =  7,2,  z  równania  (38)  wynika,  że  dla  a  =  0,05  punkt 
przemiany  ma  wartość  pH  —  5,9^. 

Położenie  punktu  przemiany  wskaźnika  ma  istotne  znaczenie,  gdyż,  jak  wiadomo,  podczas  miarecz¬ 
kowania  słabych  kwasów  i  zasad  mocną  zasadą  względnie  kwasem  punkt  równoważnikowy  nie  pokrywa 
się,  wskutek  hydrolizy,  z  punktem  zobojętnienia  (pH  =  7),  lecz  zależnie  od  mocy  miareczkowanego  elektro¬ 
litu  może  być  mniej  lub  bardziej  przesunięty  w  kierunku  zasadowym  bądź  kwaśnym  (por.  rozdz.  XI, 
p.  3a).  Dla  otrzymania  szukanego  punktu  równoważnikowego,  punkt  przemiany  wskaźnika  musi  w  przy¬ 
bliżeniu  pokrywać  się  z  pH  odpowiedniego  roztworu  czystej  soli;  wybór  wskaźnika  uzależniony  jest  więc 
od  mocy  kwasu  czy  zasady,  kóra  ma  być  miareczkowana.  Sprawy  te  najlepiej  obrazują  krzywe  miarecz¬ 
kowania,  jak  to  już  wspomniano  omawiając  miareczkowanie  potencjometryczne  (por.  rys.  71).  Na  rys.  81 

Punkt  przemiany  zależy  zatem  w  znacznym  stopniu  od  dokładności  użytych  metod  optycznych. 
Stosując  np.  fotometr  fotoelektryczny  zamiast  obserwacji  wizualnej  można  zauważyć  już  wartości  a  rzędu 
1%  i  mniejsze;  położenie  ,, punktu  przemiany”  ulega  więc  wówczas  przesunięciu. 
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przedstawiono  kilka  charakterystycznych  przypadków.  Ponieważ  zgodnie  z  równaniem  (XI, 29)  otrzymana 
z  pomiarów  potencjometrycznych  SEM  ogniwa  jest  liniową  funkcją  pH  roztworu,  krzywe  te  można  bez¬ 
pośrednio  porównywać  ze  sobą. 
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Rys.  81.  Krzywe  miareczkowania  kwasów  o  różnej  mocy 

Jak  widać,  wraz  z  obniżeniem  się  mocy  miareczkowanego  kwasu,  punkt  równoważnikowy  przesuwa 
się  w  stronę  wyższych  wartości  pH,  a  skok  pH  w  pobliżu  punktu  równoważnikowego  staje  się  coraz 
mniejszy.  Po  dodaniu  połowy  równoważnej  ilości  NaOH  stromość  krzywej  jest  najmniejsza,  odpowiednio 
do  zakresu  najlepszego  buforowania  układu  (por.  rozdz.  XII,  p.  Id).  Analogicznie  przedstawia  się  miarecz¬ 
kowanie  słabej  zasady  mocnym  kwasem.  Odwracając  na  rys.  81  numerację  na  osi  pH  zauważymy,  że  te 
same  krzywe  będą  teraz  obrazować  przebieg  miareczkowania  zasad  o  odpowiednich  wartościach  ,, stałych 
dysocjacji”1).  Na  rys.  81  podano  również  punkty  przemiany  kilku  zwykle  stosowanych  wskaźników,  obli¬ 
czone  według  równania  (38)  dla  a  =  0,05  względnie  0,952).  Jak  widać,  do  miareczkowania  mocnych 
kwasów  mocnymi  zasadami  można  stosować  szereg  różnych  wskaźników,  gdyż  punkt  przemiany  leży 
zawsze  w  zakresie  maksymalnej  stromości  krzywej  i  tym  samym  pokrywa  się  w  dobrym  przybliżeniu 
z  punktem  równoważnikowym.  Do  miareczkowania  słabych  kwasów  można  stosować  jedynie  takie  wskaź¬ 
niki,  których  punkt  przemiany  znajduje  się  jeszcze  w  zakresie  skoku  pH,  jak  to  widać  bezpośrednio 
z  rys.  81. 

Wskaźniki  mogą  również  służyć  nie  tylko  do  wyznaczania  punktu  równoważniko¬ 
wego  w  analizie  alkacymetrycznej,  lecz  także  do  oznaczania  pH  w  obszarze  ich  prze¬ 
miany,  gdyż  wówczas  zgodnie  z  równaniem  (37)  dający  się  zmierzyć  kolorymetrycznie 
stosunek  stężeń  cA-Jc3A  danego  wskaźnika  kwasowego  zależy  od  pH  roztworu.  Od¬ 
wrotnie,  na  podstawie  zmierzonego  stosunku  cA-/cSA  można  określić  pH.  Można 
również  wyznaczyć  nieznaną  stalą  dysocjacji  K  wskaźnika  przez  porównanie  zabarwienia 

Wartości  tych  stałych  można  odczytać  bezpośrednio  z  krzywych,  ponieważ  dla  połowy  równoważnej 
ilości  NaOH  musi  zachodzić  zależność  pH  =  pK,  zgodnie  z  równaniem  (30). 

2)  W  przypadku  wskaźników  dwubarwnych,  które  jak  np.  czerwień  metylowa  zmieniają  zabarwienie 
z  czerwonego  na  żółte,  punkt  przemiany  95% -owej  można  łatwiej  zaobserwować  gołym  okiem  niż  punkt 
przemiany  5  %  -owej . 
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uzyskanego  dla  stosunku  cA-/cHA  z  zabarwieniem  serii  wzorców,  którymi  mogą  być 
roztwory  buforowe  zawierające  tę  samą  ilość  wskaźnika  oraz  których  pH  jest  znane 
z  pomiarów  pH-metrycznych.  W  ten  sposób  można  określić  pH  roztworu  z  dokładnoś¬ 
cią  ograniczoną  przez  czułość  metody  wizualnej.  Jeżeli  K  jest  już  znane,  można  pH 
obliczyć  bezpośrednio  z  równania  (37),  określając  np.  za  pomocą  kólorymetru  sto¬ 
sunek  cA-lcHA. 

Ogólna  przydatność  metody  kolorymetrycznej  jest  jednak  uszczuplona  przez  to,  że  zgodnie  z  rów¬ 
naniem  (37)  pH  roztworu,  w  odróżnieniu  od  jego  zabarwienia,  nie  jest  uwarunkowane  przez  stosunek 
Ca~/cjia>  lecz  przez  stosunek  aktywności  aA-/aSA.  Jednakowe  zabarwienie  roztworu  badanego  i  roztworu 
buforowego  przy  jednakowym  stężeniu  wskaźnika  oznacza  zatem  tylko  to,  że  stosunek  cA-/cHA  w  obu 
roztworach  jest  jednakowy,  podczas  gdy  elektrometrycznie  zmierzone  pH  obu  roztworów  jest  tylko  wów¬ 
czas  jednakowe,  gdy  w  obydwu  przypadkach  /a-//ha  ma  tę  samą  wartość.  Jest  zatem  konieczne,  aby  stę¬ 
żenie  jonowe  było  w  obydwu  roztworach  jednakowe,  a  zarazem  bardzo  małe.  Natomiast  poza  tym  zakre¬ 
sem  nawet  i  te  warunki  nie  wystarczają,  gdyż,  przy  tych  samych  wartościach  siły  jonowej,  stosunek 
f A~/f ha  może  się  dość  znacznie  wahać  na  skutek  indywidualnych  różnic  współczynników  aktywności 
różnych  jonów.  Dla  większych  stężeń  metoda  kolorymetryczna  ustępuje  metodom  elektrometrycznym, 
ale  nawet  i  w  omawianym  obszarze  zawsze  występuje  błąd  solny,  który  może  być  wyeliminowany  jedynie 
wówczas,  gdy  znane  jest  stężenie  jonowe  roztworu  i  gdy  można  obliczyć  fA-  na  podstawie  praw  granicz¬ 
nych  zakładając  ważność  równania  (X,73). 

Oto  przykład  ilustrujący  wielkość  błędu  solnego  w  pomiarach  kolorymetrycznych  pH:  5  •  10-3  n  HC1 
ma  aktywność  jonów  H30+  równą  «h3o+  —  Ch3o+/h3o+  =  ch3o+/±  =  5 ' 10~3  •  0,93  =  4,64  •  10~3,  jeżeli 
przy  tym  stężeniu  jonowym  posłużymy  się  obliczoną  z  formuły  granicznej  Debye’a-Huckela  wartością  f±. 
Gdy  dodamy  do  tego  roztworu  tyle  1,1 -wartościowej  soli  obojętnej  (np.  KC1),  aby  stężenie  jonowe  wzrosło 
do  10_1,  współczynnik  aktywności  zmniejszy  się  do  wartości  ok.  0,75.  Abstrahując  od  indywidualnych 
różnic  oznacza  to,  że  f±  stanowi  w  przybliżeniu  0,75/0,93  =  0,8  wartości  odpowiadającej  roztworowi 
o  stężeniu  jonowym  5  •  10~3.  Tym  samym  zmniejsza  się  też  aktywność  jonów  H30+  roztworu  z  4,64  •  10-3 
do  3,72  •  10-3,  tzn.  o  ok.  20%,  odpowiednio  zaś  wzrasta  pH  roztworu  z  2,33  na  2,43,  a  więc  o  0,1  jednostki. 
Dla  wskaźnika  kwasowego,  którego  obszar  przemiany  leży  w  tym  zakresie  pH,  słuszne  jest  równanie  (27) 

ca-  =  K 
CHA  Ch30+/h30+/a~ 

jeżeli  przyjmiemy,  że  współczynnik  aktywności  nienaładowanej  postaci  wskaźnika  wynosi  1.  Ponieważ 
ch3o+  nie  zmienia  się  po  dodaniu  soli  obojętnej,  wzrasta  stosunek  cA-/cHA  określający  zabarwienie  roztworu 
w  stosunku  1/0, 82  =  1,56,  tj.  o  56% !  Nieuwzględnienie  tego  błędu  solnego  dałoby  według  równania 
(37)  pozorne  przesunięcie  pH  o  0,19  jednostek,  tzn.  o  wartość  prawie  dwukrotnie  większą  od  faktycznej 
zmiany.  Błędy  solne  tego  samego  rzędu  występują  również  dla  roztworów  słabych  elektrolitów  i  roztworów 
buforowych1). 

Ponadto,  znak  błędu  solnego  zależy  od  budowy  chemicznej  wskaźnika.  Stosując  kwas  kationowy 
o  równowadze  protolitycznej 

HA+  +  H20  H30+  +  A  (39) 

otrzymujemy  analogicznie  do  równania  (37)  wyrażenie 

pH  =  pK+  log  CA{A—  (40) 

Cha+/ha+ 

W  tym  przypadku  mianownik  ułamka /A//HA+  w  większym  stopniu  zależy  od  stężenia  jonowego,  w  związku 
z  czym  znak  błędu  solnego  zmienia  się  na  przeciwny. 

Należy  wreszcie  uwzględnić  również  i  to,  że  dla  większych  stężeń  jonowych  także  i  krzywe  absorpcji 
obu  postaci  wskaźnika  mogą  ulec  zmianie  wskutek  wpływu  efektu  solnego,  co  można  zauważyć  już  przy 

Por.  G.  Kortiim,  Z.  Elektrochem.  48,  145  (1942). 
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J  =  10-2.  Ponieważ  wpływ  ten  nie  zawsze  można  wyeliminować,  oznacza  to  dalsze  zwiększenie  niepewności 
kolorymetrycznych  pomiarów  pH,  zwłaszcza  dla  większych  stężeń  jonowych.  W  związku  z  tym  należy 
pomiary  elektrometryczne  wartości  pH  za  pomocą  elektrody  wodorowej  uważać  za  metodę  standardową 
pomiarów  pH,  gdyż  w  świetle  uprzednio  omówionych  zastrzeżeń  (por.  rozdz.  XI,  p.  2b)  dostarczają  one 
najpewniejszych  wyników. 

Z  uwagi  na  trudności,  związane  z  elektrometrycznym  pomiarem  pH  w  stężonych 
roztworach  lub  rozpuszczalnikach  niewodnych  i  mieszaninach  rozpuszczalników 
(por.  rozdz.  XI,  p.  2d),  próbowano  mimo  wspomnianych  wad  tej  metody  przeprowa¬ 
dzać  pomiary  kolorymetryczne  kwasowości  w  wymienionych  środowiskach  za  pomocą 
wskaźników1  \  W  ten  sposób  można  np.  ustalić  za  pomocą  wskaźników  zasadowych 
skalę  kwasowości  w  mieszaninach  kwasów  z  wodą,  przechodzącą  dla  rozcieńczonych 
roztworów  wodnych  w  umowną  skalę  pH.  Dla  stałej  dysocjacji  kwasowej  wskaźnika 
zasadowego  można  zgodnie  z  równaniem  (2)  napisać: 

Aha*)  -  -log*HA-  =  -log«H* ~~  =  -1<W ~ -A-  (+1) 

®HA+  CHA+  JhA+ 

Dla  dwóch  wskaźników  zasadowych  w  tym  samym  roztworze  można  zatem  napisać: 


pKt—pKji =  -log 


^Aj^HA+j 

Cha^Ah 


log 


/aj/ha+j 

/haj/ah 


(42) 


co  odpowiada  równowadze  reakcji  HA^+Ah-  ->  HAi+Aj. 

Pierwszy  wyraz  prawej  strony  może  być  określony  kolorymetrycznie.  Gdy  przyj¬ 
miemy  dalej  istotne  dla  tej  metody  założenie,  że /A//HA+  ma  dla  wszystkich  wskaźników 
tego  samego  typu  ładunku  w  tym  samym  rotworze  jednakową  wartość2*,  ostatni  wyraz 
stanie  się  równy  zeru  i  można  będzie  przez  zastosowanie  par  wskaźników  określić  kolo¬ 
rymetrycznie  stosunek  ich  mocy  w  roztworach  o  różnej  kwasowości.  Jako  punkt  od¬ 
niesienia  dla  takiego  porównywania  wskaźników  przyjęto  ^-nitroanilinę  w  doskonale 
rozcieńczonym  wodnym  roztworze.  Spełniona  jest  tutaj  zależność: 


pK  =  -log  CtT3°"Ca  1,11  (43) 

CHA+ 

W  związku  z  tym  można  drogą  pomiarów  kolorymetrycznych  ustalić  odnoszącą  się 
do  tej  standardowej  wartości  skalę  mocy  wskaźników  w  różnych  mieszaninach  roz¬ 
puszczalników.  Jako  miarę  kwasowości  takich  roztworów  przyjmuje  się  zgodnie  z  rów¬ 
naniem  (41)  funkcję 

H0=  -  log  a+  -J±-  =  pK (Ha+) + log  (44) 

Jha+  cha+ 

**  Por.  L.  P.  Hammett,  A.  J.  D  eyr  u  p,  J.  Am.  Chem.  Soc.  54, 2721, 4239  (1932);  G.  Schwa- 
rzenbach,  R.  Sulzberger,  Helv.  Chim.  Acta  27,  348  (1944);  V.  G  o  1  d,  B.  W.  V.  Hawes, 
J.  Chem.  Soc.  1951,  2102;  H.  L  e  m  a  i  r  e,  H.  J.  L  u  c  a  s,  y.  Am.  Chem.  Soc.  73,  5198  (1951);  N.  C. 
D  e  n  o,  R.  W.  T  a  f  t,  y.  Am.  Chem.  Soc.  76,  244  (1954);  F.  J.  Ludwi  g,  K.  H.  Ad  a  m  s,  ibid. 
76,  2853  (1954). 

2)  Założenie  to  jest  identyczne  z  wymaganiem,  aby  stała  równowagi  K{c)  wymienionej  reakcji  proto- 
litycznej  była  niezależna  od  wielkości  oddziaływań  międzyjonowych  i  by  była  jednakowa  we  wszystkich 
rozpuszczalnikach,  co  w  rzeczywistości  słuszne  jest  tylko  w  pewnym  przybliżeniu. 
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Przy  przyjętym  założeniu,  że  w  danym  środowisku  stosunek /A//HA+  jest  dla  wszystkich 
wskaźników  o  tym  samym  typie  ładunku 9  jednakowy,  jest  ta  funkcja  kwasowości  nie¬ 
zależna  od  rodzaju  stosowanego  wskaźnika  i  przechodzi  w  roztworach  doskonale  roz¬ 
cieńczonych  w  konwencjonalne  wartości  pH,  gdyż  wówczas  /A//HA+  =  1.  Funkcja 
kwasowości  H0  sprowadza  się  zatem  do  konwencjonalnej  skali  pH ;  nie  jest  ona  jednak 
bezpośrednią  miarą  aktywności  protonów,  gdyż  stosunek  /A//HA+  w  roztworach  innych 
niż  rozcieńczone  roztwory  wodne  znacznie  odbiega  od  1.  W  oparciu  o  względne  war¬ 
tości  pK  wskaźników  otrzymane  z  pomiarów  kolorymetrycznych  i  równań  (42)  i  (43), 
a  odniesione  do  ^-nitroaniliny  w  doskonale  rozcieńczonych  roztworach  wodnych, 
można  obliczyć  funkcję  kwasowości  H0  dla  różnych  mieszanin  rozpuszczalników. 
W  obliczeniu  tym  tkwi  jednak,  oprócz  założenia,  że  stosunek  /A//HA+  jest  dla  wszy¬ 
stkich  stosowanych  wskaźników  jednakowy,  dalsze  założenie,  a  mianowicie,  że  wpływ 
różnych  środowisk  na  widmo  absorpcyjne  wskaźników  może  być  pominięty.  Ponieważ 
założenia  te  w  pewnych  granicach  są  spełnione,  wynika  stąd,  że  określone  w  różnych 
mieszaninach  rozpuszczalników,  np.  H20 — H2S04  lub  H20 — HC104,  wartości  pK 
są  dobrze  zgodne  i  że  odchylenia  wartości  funkcji  H0  uzyskanych  z  pomiarów  dla 
różnych  wskaźników  wynoszą  na  ogół  od  0,1  do  0,2  jednostki. 


Rys.  82.  Funkcja  H0  Hammeta  w  silnie  kwaśnej  mieszaninie  rozpuszczalników 

Funkcja  H0  przyjmuje  np.  w  mieszaninach  H20—H2S04  wartości  między  la  —-9. 
Rysunek  82  przedstawia  zależność  funkcji  H0  od  stężenia  umiarkowanie  stężonych  wod¬ 
nych  roztworów  kwasów.  Funkcja  H(j  nadaje  się  zupełnie  dobrze,  jak  wykazuje  ten 
przykład,  do  porównywania  względnej  kwasowości  zupełnie  odmiennych  środowisk, 
nawet  wówczas,  gdy  wymienione  założenia  nie  pozwalają,  by  H0  mogło  być  uznane  za 
ścisłą  miarę  kwasowości. 

Analogiczne  pomiary  wykonano  również  za  pomocą  wskaźników  kwasowych  w  stę¬ 
żonych  roztworach  wodnych  NaOH  i  KOH;  H0  przyjmuje  tu  wartości  do  +192). 

Dla  ujemnie  naładowanych  wskaźników  zasadowych  definiuje  się  analogiczną  funkcję  H_. 

2)  Por.  G.  Schwarzenbach,  Helv.  Chim.  Acta  27,348  (1944). 
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f)  Reakcje  protolityczne  w  rozpuszczalnikach  niewodnych 

Schemat  definicyjny  Brónsteda  umożliwia  dalej  jednolite  traktowanie  wszystkich 
reakcji  protolitycznych  w  dowolnych  rozpuszczalnikach,  jeżeli  wykazują  one  właści¬ 
wości  kwasowe  czy  , zasadowe. 

W  rozpuszczalnikach  typu  wody ,  takich  jak  np.  alkohole,  właściwości  zasadowe 
i  kwasowe  nie  różnią  się  ilościowo  od  odpowiednich  właściwości  wody,  natomiast  stała 
dielektryczna  jest  znacznie  mniejsza,  co  oznacza,  iż  powstające  w  wyniku  reakcji  proto- 
lizy  jony  będą  częściowo  „zasocjowane”  (por.  rozdz.  VII,  p.  1).  Wpływ  stałej  dielek¬ 
trycznej  można  w  znacznym  stopniu  wyeliminować  porównując  ze  sobą  reakcje  typu 
(6,1),  w  których  liczba  jonów  nie  zmienia  się,  i  zastępując  H20  przez  ROH.  W  ten 
sposób  stwierdza  się  np.,  że  stała  solwolizy  jonu  NHJ  w  etanolu  dla  reakcji 

NH4+  +  ROH  #  ROH  i  +  NH3  (45) 

jest  ok.  6  razy  większa  niż  w  H20,  z  czego  można  wnioskować,  że  czysty,  ciekły  etanol 
jest  zasadą  sześciokrotnie  mocniejszą  niż  czysta  woda1*  w  fazie  ciekłej.  Natomiast,  od¬ 
wrotnie,  stała  solwolizy  jonu  CH3COO~  w  etanolu  dla  reakcji 

ROH  +  CH3COO~  **  CH3COOH  +  RCT  (46) 

niewiele  różni  się  od  stałej  solwolizy  tego  jonu  w  wodzie,  co  oznacza,  że  oba  te  roz¬ 
puszczalniki  są  kwasami  równie  mocnymi. 

W  rozpuszczalnikach  o  właściwościach  silnie  zasadowych,  jak  np.  aminy,  a  głównie 
NH3,  równowagi  protolityczne  typu  (6, III)  i  (6, IV) 

HA  +  NH3  **  NH4+  +  A-  (47) 

przesunięte  są  praktycznie  całkowicie  w  prawo,  nawet  gdy  dany  kwas  w  wodzie  jest 
słaby.  Tego  rodzaju  rozpuszczalniki  wywierają  więc  w  tak  dużym  stopniu  niwelujący 
wpływ  na  moc  kwasu,  że  różnice  kwasowości  poszczególnych  kwasów  są  ledwie  dostrze¬ 
galne.  Również  woda  wykazuje  tego  rodzaju  działanie  niwelujące,  aczkolwiek  w  dużo 
mniejszym  stopniu,  gdyż  jak  wiadomo,  rozcieńczone  roztwory  wodne  HC1,  H2S04, 
HBr,  HJ,  HC104  są  kwasami  o  bardzo  zbliżonej  mocy,  mimo  że  w  odpowiednich  wa¬ 
runkach  wykazują  znaczne  zróżnicowanie. 

Istnieje  szereg  rozpuszczalników  wykazujących  w  myśl  teorii  Brónsteda  właści¬ 
wości  zasadowe,  a  nie  kwasowe;  związki  te  bowiem,  mimo  że  zawierają  protony,  nie 
mogą  ich  jednak  odszczepiać.  Do  rozpuszczalników  takich  należą  np.  eter,  dioksan, 
ketony  im. 

W  związku  z  tym  szczególnie  ciekawe  są  badania  kwasowości  roztworów  HC1  w  mieszaninach  wody 
z  etanolem  względnie  dioksanem  lub  acetonem2).  Na  rys.  83  przedstawiono  graficznie  zależność  od  ułamka 

9  Odnosi  się  to  do  czystych  rozpuszczalników  w  fazie  ciekłej,  które  na  skutek  asocjacji  cząsteczek 
(por.  rozdz.  III,  p.  6)  mają  odmienne  właściwości  kwasowe  i  zasadowe  niż  pojedyncze  cząsteczki  roz¬ 
puszczone  w  rozpuszczalniku  aprotycznym.  Zasadowość  pojedynczych  cząsteczek  C2H5OH  jest  istotnie 
mniejsza  niż  zasadowość  pojedynczych  cząsteczek  H20  (por.  E.  A.  B  r  a  u  d  e,  E.  S.  S  t  e  r  n,  jf.  Chem. 
Soc.  1948,  1971,  1976). 

2)  Por.  E.  A.  Braude,  E.  S.  S  t  e  r  n,  J.  Chem.  Soc.  1948, 1976;  G.  K  o  r  t  ii  m,  K.  W.  Koch, 
Ber.  Bunsenges.  69,  677  (1965)  oraz  podana  tam  literatura. 


1.  Teoria  Bronsteda 


417 


molowego  zdefiniowanej  przez  równanie  (44)  funkcji  kwasowości,  wyznaczonej  na  podstawie  pomiarów 
fotometryczhych  dla  0,1  m  roztworów  HC1.  H0  przechodzi  (w  przeciwieństwie  do  np.  roztworów  HC1 
w  mieszaninach  etanol-aceton  czy  etanol-dioksan)  przez  minimum,  czego  przyczyną  nie  może  być  tylko 
zmiana  stałej  dielektrycznej.  Tłumaczy  się  to  tym,  że  zasadowość  pojedynczych  cząsteczek  uwolnionych 
kompleksów  asocjacyjnych  na  skutek  rozpuszczenia  w  rozpuszczalniku  organicznym  (por.  rozdz.  III, 
p.  6)  jest  w  istotny  sposób  większa  niż  zasadowość  zasocjowanych  cząsteczek  wody.  Oznacza  to,  że  zmie¬ 
rzona  zasadowość  substancji  jest  nie  tylko  właściwością  pojedynczej  cząsteczki,  lecz  zależy  także  od  oddziały¬ 
wań  między  cząsteczkowych.  Z  pomiarów  można  też  obliczyć  stałą  równowagi  K  reakcji 

C2H5OH2+  +  H20  ->  H30+  +  C2H5OH  (48) 


Rys.  83.  Funkcja  H0  Hammeta  w  mieszaninach  wody  z  rozpuszczalnikami  organicznymi  (w?hci  —  0,1) 

w  mieszaninach  zawierających  od  99  do  99,9%  etanolu  (0,05  do  0,5  m  H20).  Stała  tą  osiąga  wartość  ok.  13, 
co  jest  dobrze  zgodne  z  rezultatami  opartymi  na  pomiarach  przewodnictwa1).  Oznacza  to,  że  cząsteczki 
H20  mają  anormalnie  dużą  zasadowość  i  dlatego,  mimo  dużego  nadmiaru  C2H5OH,  w  pierwszej  kolejności 
przyłączają  do  siebie  protony. 

Rozpuszczalniki  o  właściwościach  silnie  kwasowych,  np.  kwas  octowy  lodowaty  lub 
kwas  mrówkowy,  wywierają  w  analogiczny  sposób  niwelujący  wpływ  na  słabe  zasady. 
Równowaga  mianowicie 

CH3COOH+B*±BH++CH3COO-  (49) 

przesunięta  jest  praktycznie  całkowicie  w  prawo,  niezależnie  od  mocy  zasady.  Dotyczy 
to  wszystkich  zasad,  które  w  roztworach  wodnych  są  mocniejsze  od  aniliny,  a  więc 
wszystkich  amin  alifatycznych  i  alifatycznych  pochodnych  aniliny.  Także  bardzo  słabe 
zasady,  np.  nitroalininy,  mocznik  czy  oksymy  reagują  z  lodowatym  kwasem  octowym, 
w  stopniu  wystarczającym,  aby  umożliwić  miareczkowanie  za  pomocą  HC104  (por. 

'U.  I.  Bezmann,  F.  H.  V  e  r  h  o  e  k,  J.  Am.  Chem.  Soc.  67,  1330  (1945);  L.  Thomas, 
E.  M  a  r  u  m,  Z.  physik.  Chem.  143,  213  (1929);  H.  Goldschmidt,  ibid.  89,  129  (1914);  91;  46 
(1916). 
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rozdz.  XI,  p.  3a).  Z  drugiej  strony,  wykazują  one  również  i  wyraźnie  zasadowe  właści¬ 
wości,  wchodząc  z  mocnymi  kwasami  mineralnymi  w  reakcje  protolizy  według  schematu: 

HC104+CH3C00H?±CH3C00HJ+C104  (50) 

Nadchloran  kwasu  octowego  znany  jest  jako  trwała,  dobrze  krystalizująca  sól.  Pomiary 
przewodnictwa  wykazują,  że  stałe  dysocjacji  HN03,  HC1,  H2S04,  HBr  i  HC104  pozo¬ 
stają  w  stosunkach  jak  1:9:30:160:400.  W  ten  sposób  zniwelowane  w  roztworach  wod¬ 
nych  właściwości  kwasowe  tych  mocnych  (w  wodzie)  kwasów  ulegają  zróżnicowaniu, 
gdy  jako  rozpuszczalnik  zastosujemy  lodowaty  kwas  octowy. 

Do  bardzo  silnie  kwasowych  rozpuszczalników  należy  również  fluorowodór ,  dyso¬ 
cjujący  w  roztworach  wodnych  prawie  w  takim  samym  stopniu  jak  kwas  mrówkowy. 
Dużą  kwasowość  czystego  rozpuszczalnika,  zarówno  w  przypadku  kwasu  mrówkowego 
jak  i  octowego,  tłumaczy  się  wysokim  stopniem  asocjacji,  uwarunkowanym  z  kolei 
przez  wiązania  wodorowe,  stanowiące  z  drugiej  strony  przyczynę  stosunkowo  wysokich 
wartości  stałych  dielektrycznych  tych  cieczy  (por.  rozdz.  IV,  p.  4).  Dotyczy  to  zwłasz¬ 
cza  czystego  kwasu  siarkowego  jako  rozpuszczalnika,  którego  właściwości  ostatnio 
wnikliwie  badano1}.  Wobec  tego  kwasu  jedynie  nieliczne  substancje  zachowują  się  jak 
kwasy2);  oto  przykładowe  reakcje 

HC104  +  H2S04  H3SO|  +  C104  (51) 

(stała  dysocjacji  K  #  10~4)  oraz 

H2S207  +  H2S04  *±  H3S04+  +  HS207-  (52) 

(*«  2  •  10  2).  Prawie  wszystkie  związki  zawierające  azot  lub  tlen  (estry,  ketony, 
eter,  kwasy  karboksylowe,  związki  nitrowe)  zachowują  się  w  roztworach  H2S04  jak 
zasady  lub  ewentualnie  mocne  zasady.  Bez  reakcji  protolitycznej  rozpuszczają  się 
tylko  nieliczne  substancje,  jak  np.  SOCl2  czy  kwas  chlorosulfonowy,  za  pomocą  których 
określono  np.  stałą  krioskopową  kwasu  siarkowego. 

g)  Autoprotoliza 

Schemat  Brónsteda  można  wreszcie  zastosować  również  do  „dysocjacji  własnej” 
rozpuszczalników.  Jak  już  wiadomo  od  dawna,  nawet  najlepiej  oczyszczone  rozpusz¬ 
czalniki  wykazują  częstokroć  jeszcze  znaczne  i  odtwarzalne  przewodnictwo,  co  dowodzi, 
że  również  pomiędzy  cząsteczkami  tego  samego  rodzaju  możliwa  jest  wymiana  protonów 
drogą  reakcji  protolizy.  Dotyczy  to  oczywiście  tylko  rozpuszczalników,  które  wykazują 

Por.  R.  J.  G  i  1 1  e  s  p  i  e  i  in.,  J.  Chem.  Soc.  1950,  2473,  2537,  2551,  2997;  1953,  209,  964;  Trans. 
Faraday  Soc.  52,  1325  (1956)  i  podana  tam  literatura. 

2)  W  oparciu  o  reguły  empiryczne  można  oszacować  również  wartości  pK  najmocniejszych  (w  roztwo¬ 
rach  wodnych)  kwasów  tlenowych: 

H2S04;  HC104;  H2S207 

pKx  X  —2  pK  x  —7  pKt  X  —12;  pK2  RJ  —8 
Zgodnie  z  tym,  najmocniejszym  ze  znanych  kwasów  byłby  H2S207. 
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równocześnie  właściwości  kwasowe  i  zasadowe,  a  więc  są  amfolitami.  Kilka  przykładów 
takich  reakcji  autoprotolizy  określonych  ogólnym  równaniem  (XI,  52)  podaje  tabl.  47. 


Tablica  47 

Autoprotoliza  niektórych  rozpuszczalników 


Reakcja 

*[°C] 

P(m) 

2NH3  NH+  +  NH2 

-33 

io-22 

2c2h5oh  c2h5oh+  +  c2h5o- 

25 

io-19 

2ch3oh  &  ch3oh+  +  ch3o- 

25 

io-17 

2H20  ę±  H30+  +  OH- 

25 

10-14 

2CH3COOH  ch3cooh+  +  ch3coo- 

25 

io-13 

2HCOOH  <=>  HCOOH+  +  HCOO~ 

25 

10-6 

2H2S04  H30+  +  HS2Of 

10 

7-  10-5 

2H2S04  #  H3SO+  +  HSOr 

10 

1,7-  10-4 

2HN03  ?±  NO+  +  NOr  +  h2o 

25 

2  •  10-2 

Jak  to  już  wynika  z  wartości  przewodnictwa  (na  ogół  u  <  10~7),  „stałe  dysocjacji” 
rozpuszczalników  są  bardzo  małe,  czego  należało  oczekiwać,  gdyż  jedna  cząsteczka 
nie  może  mieć  równocześnie  właściwości  silnie  kwasowych  i  silnie  zasadowych;  mu¬ 
siałoby  bowiem  wtedy  występować  obojnacze  wiązanie  jonowe,  jak  to  obserwuje  się 
w  przypadku  aminokwasów  (por.  p.  lc  tego  rozdziału).  H2S04  i  HN03  stanowią  wy¬ 
jątek,  mogą,  one  bowiem  łatwo  odszczepiać  wodę  przechodząc  w  postać  odwodnioną, 
przy  czym  produkty  reakcji  H2S207  względnie  N205  ze  swej  strony  przechodzą  w  jony, 
tak  że  w  rezultacie  stała  autoprotolizy  tylko  pozornie  jest  bardzo  duża. 

LITERATURA 

G.  Kortum,  Die  Theorie  der  interionischen  Wechselwirkung  und  die  praktische  pH-Messung 
Z.  Elektrochem.  48,  145  (1942).  —  H.  Kortum,  Kolorimetrie,  Photometrie  und  Spektrometrie,  wyd.  4, 
Berlin  1962.  —  F.  S  e  e  1,  Podstawy  chemii  analitycznej,  Warszawa  1960.  —  R.  P.  Bell,  Acids  and 
Bases,  London  1952. — J.  E.  R  i  c  c  i,  Hydrogen  łon  Concentration,  Princeton  1952.  —  J.  H  i  n  e, 
Fizyczna  chemia  organiczna,  Warszawa  1963,  rozdz.  2.  —  C.  B.  M  o  n  k,  Electrolytic  Dissociation, 
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2.  SKALA  MOCY  KWASÓW  I  ZASAD 

Ponieważ  stałe  kwasowości  w  równaniu  (2)  są  niemierzalne,  nie  istnieje  bezwzględna 
skala  mocy  kwasów  i  zasad ;  położenie  równowag  protołitycznych  zależy  bowiem  nie 
tylko  od  mocy  kwasu  czy  też  od  zasadowości  rozpuszczalnika,  lecz  także,  w  związku 
z  tym,  że  w  reakcji  powstają  jony,  od  stałej  dielektrycznej  rozpuszczalnika  i  oddziaływań 
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wzajemnych  jonów  z  rozpuszczalnikiem.  Gdy  będziemy  jednak  stosować  stale  ten  sam 
rozpuszczalnik  i  ten  sam  typ  reakcji  protolitycznej  według  równań  (6),  „stałe  dyso¬ 
cjacji”  w  tym  rozpuszczalniku  utworzą  względną  skalę  mocy  kwasów  lub  zasad ;  im 
bowiem  mocniejszy  kwas,  tym  bardziej  w  prawo  będzie  przesunięta  równowaga  reakcji 
protolizy,  tzn.  tym  większa  będzie  stała  dysocjacji  kwasu.  Wyznaczono  wiele  stałych 
dysocjacji,  głównie  w  wodzie  jako  rozpuszczalniku  praktycznie  najważniejszym  w  prak¬ 
tyce  i  stale  doskonali  się  metodykę  pomiarów  dla  osiągnięcia  maksymalnej  dokładności. 
Skala  mocy  kwasów  w  roztworach  wodnych  jest  więc  znana  bardzo  dobrze1*  i  można 
z  niej  korzystać  dla  celów  zarówno  praktycznych,  jak  i  teoretycznych  w  sposób  podobny 
jak  w  przypadku  szeregu  napięciowego  metali2). 

Gdyby  położenie  równowagi  protolitycznej  zależało  tylko  od  mocy  kwasu  i  zasa¬ 
dowości  rozpuszczalnika,  to  skala  mocy  kwasów  w  innych  rozpuszczalnikach  byłaby 
jedynie  w  całości  przesunięta,  a  uszeregowanie  kwasów  nie  uległoby  zmianie.  Faktycznie 
jednak  odgrywają  tu  pewną  rolę  i  inne  wpływy,  spośród  których  najważniejszy  jest 
wpływ  stałej  dielektrycznej  rozpuszczalnika.  Ponieważ  w  reakcjach  protolizy  jony 
znikają  lub  powstają,  musi  w  związku  ze  zmianami  pola  elektrycznego  występować 
wpływ  stałej  dielektrycznej  rozpuszczalnika  na  położenie  równowagi  protolitycznej. 
Praca  elektrostatyczna  przeniesienia  jonu  z  jednego  rozpuszczalnika  o  stałej  dielektrycz¬ 
nej  EX  do  innego  rozpuszczalnika  o  stałej  dielektrycznej  s2  wynosi  (w  przeliczeniu  na 
1  mol)  zgodnie  z  równaniem  Borna: 


Różnica  energii  zbudowania  pola  elektrycznego  jonów  powstających  w  elementarnym 
procesie  dysocjacji  obojętnego  elektrycznie  kwasu  typu  (6, III)  HA  H+-j-A- 
w  obydwu  rozpuszczalnikach  wynosi: 


AGe  = 


Nel 

2 


1 

^"h+ 


(54) 


Ponieważ  chodzi  tu  o  pracę  elektryczną,  tzn.  o  zmianę  potencjału  termodynamicznego 
•układu,  można  wpływy  zmiany  stałej  dielektrycznej  na  stalą  kwasowości  obliczyć  bez¬ 
pośrednio  z  równania  (11,219),  otrzymując 


AlnKA  = 


Nel  1  1 

2 RT  \  rH+  +  rA- 


(55) 


^  Abstrahując  od  tego,  że  w  dawniej  przeprowadzonych  pomiarach  nie  uwzględniono  efektów  między- 
jonowych,  nie  odróżniano  więc  wartości  termodynamicznych  stałych  dysocjacji  K  od  zwykłych  wartości 
tych  stałych  K.  Jeżeli  pomiary  wykonano  w  roztworach  dostatecznie  rozcieńczonych,  to  różnice  te  nie 
odgrywały  istotnej  roli  w  ocenie  mocy  kwasu;  por.  G.  Kortu  m,  W.  V  o  g  e  1,  K.  Andrussow, 
Dissociation  Constants  of  Organie  Acids  in  Aąueous  Solution,  London  1961 ;  D.  D.  P  e  r  r  i  n,  Disso- 
ciation  Constants  of  Organie  Bases  in  Aąueous  Solution,  London  1965. 

2)  Na  przykład  do  określania  stopnia  hydrolizy  (por.  p.  Ib  tego  rozdziału)  w  reakcjach  między  solami 
i  kwasami  czy  też  zależności  między  mocą  a  budową  chemiczną  kwasu  itd. 
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Podczas  proceśu  dysocjacji  kwasu  kationowego  typu  (6,1)  HA+  H+-f  A  znika  pole 
elektryczne  jednego  jonu,  powstaje  natomiast  pole  drugiego  jonu;  w  rezultacie  zmiana 
stałej  dysocjacji  określona  jest  wyrażeniem: 


A\nKk  = 


Nel 


2  RT 


/l- 

1 

\  ra> 

^AH+ 

A 


1 


(56) 


W  tym  przypadku  nie  można  zmierzyć  stałej  dysocjacji  KA,  lecz  jedynie  iloczyn  K  — 
—  KaKb,  gdzie  Kb  jest  stałą  dysocjacji  zasadowej  użytego  rozpuszczalnika,  a  zatem 
wielkością  również  niemierzalną.  Można  jednak  wyeliminować  wpływ  zasadowości 
różnych  rozpuszczalników  na  dostępną  dla  pomiaru  stałą  protolizy  i  w  ten  sposób 
określić  wpływ  stałej  dielektrycznej  na  reakcję  protolizy  badając  nie  samo  K,  lecz  sto¬ 
sunek  dwóch  stałych  protolizy  różnych  kwasów  w  zależności  od  rozpuszczalnika.  Dla 
względnej  stałej  protolizy  odniesionej  do  standardowego  kwasu  słuszna  jest  zależność: 


Kr  = 


Kx 

Ko 


K 


Ai 


K 


A0 


(57) 


Względna  „stała  dysocjacji”  Kr  jest  więc  miarą  stosunku  stałych  kwasowości  dwóch 
kwasów,  a  tym  samym  miarą  równowagi 

HAX  +  Aq  +*■  HA0  +  Ay  (58) 

a  więc  np.  CH3COOH+C6H5COCT  C6H5COOH-f-CH3COCT,  jeżeli  jako  kwas 
standardowy  przyjmie  się  kwas  benzoesowy.  Zależność  tej  równowagi  od  rozpuszczal¬ 
nika  powinna  odzwierciedlać  poszukiwany  wpływ  stałej  dielektrycznej  na  stałą  kwaso¬ 
wości,  niezależnie  od  zasadowych  właściwości  rozpuszczalników. 

Dla  kwasów  obojętnych  elektrycznie  wynika  z  równań  (57)  i  (55)  zależność: 


A  In  K„ 


Nel 
2 RT 


1 


1 


r,  - 


'  A5  r  Al 

Dla  kwasów  kationowych  względna  stała  djzsocjacji  odpowiada  równowadze 

HĄf  +  A0  <±  HA0+  +  Ax 


A 


1 


(59) 


(60) 


a  więc  np.  NH|-fC5H5N  C5H5NH++NH3,  jeżeli  jako  kwasu  standardowego  użyje 
się  jonu  pirydyniowego.  Na  mocy  równań  (57)  i  (56)  wynika  stąd,  że  wpływ  stałej  die¬ 
lektrycznej  rozpuszczalnika  określa  wyrażenie: 


A\nKr  = 


Nel 

1 

1  ) 

2  RT 

UHAt 

rHAS  / 

A 


1 


(61) 


W  obliczeniach  tych  zakłada  się,  że  jony  wykazują  symetrię  sferyczną,  a  ich  promienie 
nie  zależą  od  rozpuszczalnika.  Równania  (59)  i  (61)  wymagają,  by  dla  określonej  pary 
kwasów  logarytm  względnej  stałej  dysocjacji  w  różnych  rozpuszczalnikach  był  funkcją 
liniową  l/e,  czyli 

lg  K,  =  C+C'^ 


(62) 
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Równanie  takie  istotnie  jest  spełnione1*  z  dobrym  przybliżeniem  dla  określonego  zakre¬ 
su  s  (e  >  25).  Na  rys.  84  podano  względne  stałe  dysocjacji  kwasowej  szeregu  obojętnych 
elektrycznie  kwasów,  odniesione  do  kwasu  benzoesowego  jako  kwasu  standardowego 
w  rozpuszczalnikach:  woda,  metanol  i  etanol.  Ważność  relacji  (62)  wykazuje,  że  można 
za  pomocą  równania  Borna  opisać  wpływ  stałej  dielektrycznej  na  stałe  kwasowości,  a  tym 


Rys.  84.  Względne  stałe  kwasowości  kwasów  odniesione  do  kwasu  benzoesowego  jako  funkcja  l/e 

1  —  kwas  azotowy,  2  —  kwas  pikrynowy,  3  —  trójnitrokrezol,  4  —  kwas  trój  chlorooctowy,  5  —  kwas  trójchloromasłowy,  6  — 
kwas  dwuchlorooctowy,  7  —  kwas  1,2,4-dwunitrobenzoesowy,  8  —  kwas  1,3,5-dwunitrobenzoesowy,  9 —  kwas  o-nitrobenzoeso- 
wy,  10  —  kwas  salicylowy,  11  —  kwas  p-nitrobenzoesowy,  12  —  kwas  mrówkowy,  13  —  kwas  n(-nitrobenzoesowy,  14  — kwas 

fenylooctowy,  15  —  kwas  octowy 

samym  i  na  skalę  mocy  kwasów,  mimo  jego  przybliżonego  charakteru.  Nachylenie  pro- 

11 

stej  C'  na  rys.  84  określone  jest  wyrażeniem - - ,  zależy  więc  od  stosunku  pro- 

rAE  rAJ 

mienia  anionu  kwasu  do  promienia  anionu  kwasu  benzoesowego.  Promienie  te  nie  są 
zbyt  dobrze  zdefiniowane,  gdyż  lokalizacja  ładunku  zależy  od  natury  chemicznej  kwasu 
(por.  p.  3  tego  rozdziału).  Jeżeli  promienie  te  są  w  przybliżeniu  równe  (jak  to  ma  miejsce 
w  przypadku  kwasu  fenylooctowego  i  kwasu  benzoesowego),  to  log  Kr  jest  w  dużym 
stopniu  niezależny  od  e.  Zachodzi  to  dla  większości  badanych  kwasów.  Dla  kwasów 
kationowych  typu  (6,1)  stosunki  te  są  zupełnie  analogiczne,,  nie  musimy  więc  ich  osobno 
omawiać.  Wpływ  elektrostatyczny  na  log  Kr  można  wyeliminować  przez  ekstrapolację 

.1 

prostych  na  wykresie  do  wartości  —  =0,  tzn.  do  rozpuszczalnika  o  nieskończenie 

s 

dużej  stałej  dielektrycznej.  W  ten  sposób  otrzymuje  się  skalę  tzw.  wewnętrznych  względ- 


W.  F.  K.  W  y  n  n  e-J  o  n  e  s,  Proc.  Roy.  Soc.  London  (A)  140,  440  (1933);  J.  L.  M  i  n  n  i  c  k, 
M.  Kilpatrick,  J.  Phys.  Chem.  43,  259  (1939);  J.  H.  Elliot,  M.  Kilpatrick,  ibid.  45, 
454,  466,  472,  485  (1941). 
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nych  mocy  kwasów  (odniesionych  do  kwasu  standardowego);  wartości  te  powinny  być 
określone  przez  same  tylko  właściwości  kwasów,  nie  powinny  natomiast  zależeć  od 
właściwości  rozpuszczalników.  Jak  wykazują  przecięcia  na  rys.  84,  skala  tych  wewnętrz¬ 
nych  mocy  kwasowych  odniesionych  do  kwasu  benzoesowego  jako  standardu  odchyla 
się  w  kilku  przypadkach  dosyć  znacznie  od  skali  kwasowości  otrzymanej  w  wodzie  jako 
rozpuszczalniku.  Na  przykład  kwas  pikrynowy,  który  w  wodzie  jest  mocniejszy  od  kwa¬ 
su  dwuchlorooctowego  czy  też  kwasu  1,2,4-dwunitrobenzoesowego,  ma  mniejszą 
wewnętrzną  względną  moc  kwasową  od  wymienionych  kwasów  itd.  Rozważania  te 
odgrywają  pewną  rolę,  gdy  chodzi  o  określenie  zależności  względnej  mocy  kwasowej 
od  struktury  chemicznej  (por.  p.  3  tego  rozdziału). 

Bliższe  rozważania  wykazują  jednak,  że  ten  tzw.  „pierwotny  wpływ  środowiskowy”  (por.  rozdz. 
XI,  p.  2d)  na  względną  stałą  dysocjacji  kwasu  jest  uwarunkowany  nie  tylko  przez  stałą  dielektryczną, 
a  więc  równanie  Borna  jest  tylko  pierwszym  i  to  dosyć  grubym  przybliżeniem  dla  odwracalnej  pracy 
przeniesienia  jonu  z  jednego  rozpuszczalnika  do  drugiego.  Dotyczy  to  nawet  sferycznych  jonów  halogen¬ 
ków  metali  alkalicznych,  w  przypadku  których  praca  przeniesienia  określona  jest  również  równaniem 
(54),  gdy  H+  zastąpi  się  kationem.  Można  ją  zmierzyć  za  pomocą  ogniwa  bez  przenoszenia 

Ag/[AgCl]  MeHal  /Me(Hg)  /MeHal  [AgCl]/Ag 

w  /  .  w  (63) 

wodzie/  /  H20-metanol 

zmieniając  ułamek  molowy  metanolu  w  prawym  półogniwie  od  0  do  1  i  przedstawiając  graficznie  zależność 

1 

zmierzonej  wartości  standardowej  siły  elektromotorycznej  AE0  od  — .  Otrzymuje  się  w  ten  sposób  tylko 

■  s 

przybliżone  proste,  których  nachylenia  nie  spełniają  warunku  równania  (54),  tj.  warunku,  żeby  ze  wzrostem 
promieni  jonów  malało  nachylenie,  co  widzimy  na  rys.  851).  Jakościowo  stanie  się  to  zrozumiałe,  gdy 


1/e -1000 

Rys.  85.  Standardowe  wartości  SEM  ogniwa  (63)  jako  funkcja  l/e  w  mieszaninach  metanol-woda 

uwzględnimy  fakt,  że  jony,  a  zwłaszcza  duże  jony  mogą  silnie  zakłócić  strukturę  wody  (por.  rozdz.  IV, 
p.  3).  Zmiany  struktury  metanolu  wywołane  przez  jony  wydają  się  być  znacznie  mniejsze,  na  co  wskazuje 
również  fakt,  że  w  alkoholu  metylowym  nie  obserwuje  się  żadnych  powodowanych  przez  sole  „ujemnych 

1J  Na  rys.  85  podano  również  wartości  AE0  ogniwa  dla  przypadku,  gdy  halogenki  metali  alkalicznych 
zastąpiono  przez  HC1.  Zwraca  uwagę  bezpośredni  wpływ  różnej  zasadowości  H20  i  CH3OH  oraz  wspo¬ 
mniany  już  fakt,  że  wystarczają  nawet  bardzo  nieznaczne  ilości  wody  w  czystym  metanolu,  aby  znacznie 
przesunąć  w  prawo  równowagę  reakcji:  CH3OH2"-J-H20  ę*  H30+  +  CH30H. 
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zmian  lepkości”  (por.  rozdz.  VI,  p.  4c).  Praca  przeniesienia  AG0  jonów  z  jednego  rozpuszczalnika  do  dru¬ 
giego  zależy  widocznie  nie  tylko  od  stałej  dielektrycznej,  lecz  również  od  zmiany  entropii,  która  zwłaszcza 
dla  wody  jest  bardzo  znaczna.  Ponieważ  wyznaczono1)  pierwsze  ciepła  rozpuszczania  NaCl  w  mieszaninach 
woda-metanol  i  znane  są  ciepła  przeniesienia  AH0,  można  z  równania  (11,208)  w  oparciu  o  AG0  i  AH0 
obliczyć  odpowiednie  wartości  TAS0.  Rysunek  86  przedstawia  te  termodynamiczne  efekty  związane 
z  przeniesieniem  jonów  NaCl  jako  funkcję  ułamka  molowego.  Gdyby  praca  przeniesienia  jonu  była  uwa¬ 
runkowana  wyłącznie  czynnikami  elektrostatycznymi,  to  AG0  i  AH0  musiałyby  mieć  zawsze  znaki 
przeciwne,  zaś  —  TAS0  musiałoby  być  większe  od  AG0;  pracę  przeniesienia  opisuje  bowiem  równanie  (54) 
przekształcone  do  postaci: 


Z  równania  Gibbsa-Helmholtza  (11,208)  wynika 


AHe  =  AGe+TASe 


+  CT 


1  3  ln  Bi  1  dlns2 

Sj  8T  s2  8T 


(65) 


Stałe  dieletryczne  wszystkich  cieczy  maleją  ze  wzrostem  temperatury  zgodnie  z  empirycznym  prawem 


s  —  Bq  e-27s  względnie 


lne  =  lns0  — 


gdzie  e0  i  $  są  stałymi,  a  T/d'  >  1.  Tym  samym  mamy: 


AHe 


(66) 


(67) 


0,4 

0,3 

§  0,2 
i 

S 

5  0,1 


-0,1 


0  0,2  0,4  0,6  0,8  1,0 

X metanol 

Rys.  86.  AG0>  A  Ho  i  TAS0  dla  przejścia  NaCl  z  roztworu  wodnego  do  mieszaniny  metanol-woda 

tzn.  —  TASe  >  A  Ge,  a  AH  ma  znak  przeciwny  niż  A  G0.  Jak  wynika  z  rys.  86,  warunek  ten  jest  spełniony 
tylko  przy  dużych  wartościach  x  metanolu.  Wynika  stąd,  że  nie  można  termodynamicznych  efektów 
przenoszenia  wytłumaczyć  jedynie  na  gruncie  praw  elektro  statyki.  To  samo  odnosi  się  w  analogiczny  sposób 
do  równowag  jonowych  określonych  równaniami  (58)  i  (60),  a  tym  samym  do  zależności  wartości  Kr 


O  R.  L.  Moss,  J.  H.  Wolfenden,  J.  Chem.  Soc.  1939,  118;  C.  M.  S  1  a  n  s  k  y,  J.  Am. 
Chem.  Soc.  62,  2433  (1940). 
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od  rozpuszczalników.  W  rzeczywistości  także  i  równania  (62),  wyprowadzone  z  równania  Borna,  ważne  są 
tylko  dla  ograniczonego  zakresu  wartości  stałych  dielektrycznych,  co  wynika  z  przybliżonego  charakteru 
tych  zależności1!. 

Przytoczone  rozważania  nie  dopuszczają  możliwości  rozłożenia  pracy  dysocjacji 
— jRT  ln  K  na  składową  elektrostatyczną  i  nieelektrostatyczną;  rozkład  taki  prowadzi  jed¬ 
nak  przynajmniej  do  jakościowego  zrozumienia  zależności  stałych  dysocjacji  od  tempera¬ 
tury 2).  Pisząc  zgodnie  z  prostym  równaniem  Borna  (IV, 70)  odpowiednie  wyrażenie 
dla  reakcji  typu  (6, III)  (tj.  dla  kwasów  elektrycznie  obojętnych)  otrzymujemy: 


względnie 


AGq  —  zlG0(e=OO)+dGe-  =  dG0(g=oo) 

Nel 


Ne ° 


2e 


lnir  =  ln 


rA- 


i  znajdujemy  na  zależność  od  T  z  równania  (11,225)  wyrażenie 


AHq  — 


Nel 

(  1  . 

JA 

2 

{  rs3o+ 

> V  / 

i+r 


<91ne 

~df 


)] 


(68) 


(69) 


Dla  reakcji  typu  (6,1)  (kwasy  kationowe)  otrzymuje  się  za  pomocą  tego  samego 
nięcia 


AH0  —  di70(e=  oo) 


<91ne\ 

~dT]_ 


rozwi- 

(70) 


Jeżeli  rK\  a  rK+,  to  odpada  ostatni  człon,  co  oznacza,  że  można  przyjąć,  iż  udział  elek¬ 
trostatyczny  w  zmianie  energii  jest  w  przybliżeniu  równy  zeru.  Jak  stwierdzono  w  opar¬ 
ciu  o  pomiary  zależności  temperaturowej  stałych  dysocjacji  jonów  anilinowych3*  i  amo¬ 
nowych4*,  dla  reakcji  typu  (6,1)  można  napisać 


IgK  =  A—~ 


(71) 


co  oznacza,  że  ciepło  dysocjacji  AH0  jest  w  istocie  stałe  i  niezależne  od  temperatury, 
a  ACPo  =  0.  Zgodnie  z  tym  można  przyjąć,  że  nieelektryczna  składowa  ciepła  dysocjacji 
di70(£=oo)  może  być  w  reakcjach  typu  (6, III)  uważana  za  niezależną  od  temperatury. 
Jeżeli  przyjmiemy,  że  wartości  r  nie  zmieniają  się  z  temperaturą,  to  graficznym  obrazem 

zależności  uzyskanych  doświadczalnie  według  równania  (69)  wartości  AH0  od-^-|l-j~ 

^ln£^  powinna  być  linia  prosta,  z  nachylenia  której  można  obliczyć  wartości  r, 


+  T- 


8T 


podobnie  jak  z  zależności  stałych  dysocjacji  od  stałej  dielektrycznej.  W  licznych,  dobrze 
zbadanych  przypadkach  jest  to  spełnione  z  bardzo  dobrym  przybliżeniem,  co  dowodzi, 


0  Por.  H.  S.  H  a  r  n  e  d,  B.  B.  Owen,  The  Physical  Chemistry  of  Electrolytic  Solutions, 
wyd.  2,  New  York  1950,  str.  535;  G.  B  r  i  e  g  1  e  b,  Aktuelle  Probleme  der  physik.  Chemie  1952,  str.  65. 
2>  R.  W.  Gurney,  ).  Chem.  Phys.  6,  499  (1938);  E.  C.  B  a  u  g  h  a  n,  ibid.  7,  951  (1939). 

3)  K.  J.  P  e  d  e  r  s  e  n,  Kgl.  Dansk.  Vidensk.  Medd.  14  (1937)  nr  9;  15  (1937),  nr  3. 

4)  W.  F.  K.  Wynne-Jones,  D.  H.  Everett,  Proc.  Roy.  Soc.  London  (A)  169,  190  (1938). 
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że  rozkład  równania  (68)  jest  w  każdym  razie  przynajmniej  jakościowo  słuszny.  Wystę¬ 
pują  natomiast  dość  znaczne  odchylenia  ilościowe  od  teorii  Borna.  Przejawiają  się  one 
przede  wszystkim  w  tym1},  że  dla  kwasów  kationowych  A  CPo^  0  i  przybiera  wartości 
między  —6  a  —11  cal/(mol  •  deg),  podczas,  gdy  wartości  ACP  dla  pozostałych  typów 
reakcji  (6)  są  4-  do  5-krotnie  większe.  Oznacza  to,  że.  chociaż  efekty  elektrostatyczne 
odgrywają  istotną  rolę,  to  nie  mogą  być  odpowiedzialne  za  tak  silnie  ujemne  wartości 
ACPo.  Należy  przyjąć2),  że  zmiana  pojemności  cieplnej  jest  spowodowana  orientacją 
cząsteczek  H20  wokół  tworzących  się  jonów,  prowadzącą  do  zmniejszenia  swobody 
rotacji.  Tym  efektem  orientacji  można  tłumaczyć  ujemne  entropie  jonów  (por.  rozdz. 
II,  p.  2).  Oznacza  to  dalej,  że  również  i  względne  stałe  dysocjacji  Kr  [równanie  (57)] 
nie  mogą  być  ogólnie  przydatną  miarą  względnej  kwasowości,  gdyż  i  one  są  zależne 
od  temperatury.  Wartość  Kr  określonej  pary  kwasów  może  być  w  jednej  temperaturze 
większa  od  1,  w  innej  zaś  mniejsza  od  1,  jak  to  w  rzeczywistości  zaobserwowano  w  nie¬ 
których  przypadkach. 

Podczas  gdy  zależność  temperaturową  stałych  dysocjacji  kwasów  kationowych  można 
przedstawić  prostym  równaniem  (71),  to  dla  reakcji  typu  (6,11) — (6, IV)  spełniona 
jest  wspólna  zależność  empiryczna3 } 

logK-logK,,.,  =  -p(T-ey  (72) 

gdzie  p  jest  wspólną  stałą,  a  6  temperaturą,  w  której  K  przechodzi  przez  maksimum. 
Równanie  (72)  wyraża  z  dobrym  przybliżeniem4)  zależność  log  K  od  temperatury  dla 
wielu  kwasów.  Przedstawiając  graficznie  zależność  log  K  —  log  Kmax  od  ( T  —  6),  otrzy¬ 
muje  się  parabolę. 


Rozkładając  ponownie  równanie  (68),  przyjmując,  że  złG0(£=oo)  jest  niezależne  od  T  i  wyrażając 
zależność  e  od  T  empirycznym  równaniem  (66)  otrzymuje  się  (łącząc  pozostałe  niezależne  od  temperatury 
wielkości  w  stałą  C): 


In  K  = 


aJreT! 5 
C— - 

T 


(73) 


gdzie : 


Ca  ~  AG0(b^)/R  i  CeT /*  =  AGe/R 


(74) 


Funkcja  —  (eT/®/T)  przechodzi  dla  T  —  #  przez  maksimum  (krzywa  I),  funkcja  —ajT  wzrasta  monofo¬ 
nicznie  wraz  z  T  (krzywa  II),  nałożenie  obu  (krzywa  III)  daje  przesunięcie  maksimum  w  stronę  większych 
wartości  T,  jak  to  przedstawiono  schematycznie  na  rys.  87.  Położenie  tego  maksimum  otrzymuje  się 
różniczkując  względem  T:  „ 


eT/» 


=  0 


9  D.  H.  E  v  e  r  e  1 1,  W.  F.  K.  W  y  n  n  e  -  J  o  n  e  s,  Trans.  Faraday  Soc.  36,  1380  (1939). 

2)  D.  H.  E  v  e  r  e  1 1,  C.  A.  C  o  u  1  s  o  n,  Trans.  Faraday  Soc.  36,  633  (1940). 

3)  H.  S.  H  a  r  n  e  d,  N.  D.  E  m  b  r  e  e,  J.  Am.  Chem.  Soc.  56,  1042  (1934). 

“9  Lepsze  przybliżenie  stanowi  równanie: 

log K  =  +A2-A3  T  (72a) 

Występujące  tu  stałe  zestawiono  dla  licznych  kwasów  w  tablicach  (por.  R.  A.  Robinson,  R.  H.  S  t  o- 
k  e  s,  Electrolyte  Solutions,  London  1955,  str.  496).  Z  podanego  wzoru  można  obliczyć  wielkości  termo¬ 
dynamiczne  AG0,  AS0,  ACPo  jako  funkcje  T. 
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stąd 


\  ^max/S/  l  dGe(max)/ 


(75) 


Położenie  maksimum  zależy  więc  od  stosunku  dG0(£=oo)/dGo(max);  nie  rna  więc  prostej  zależności  między 
położeniem  maksimum  a  samą  wartością  liczbową  K,  gdyż  AGe  jest  różne  dla  różnych  typów  reakcji 
(6,11) — (6, IV).  Natomiast  dG0(£  =oo)  może  zmieniać  się  w  szerokich 
granicach,  zależnie  od  trwałości  wiązania  protonu  w  odpowiednim 
kwasie.  Jak  wykazuje  analiza  istniejącego  materiału  doświadczalnego1), 
równanie  (73)  spełnia  te  warunki  poprawnie,  przynajmniej  w  sensie 
jakościowym.  Jest  to  zgodne  z  wnioskami  wysnutymi  z  wartości  ciepła 
dysocjacji  AH0. 

Jeżeli  ^G0(e=oo)  nie  jest  dodatnie,  lecz  ujemne,  to  funkcja  +a/T 
maleje  monotonicznie  z  temperaturą  (krzywa  II'),  a  nałożenie  się  I  i  II' 
daje  w  przybliżeniu  linię  prostą  (krzywa  III'),  gdyż  obie  krzywizny 
kompensują  się  w  znacznym  stopniu.  Dla  silnie  ujemnych  wartości 
a  krzywa  wypadkowa  może  przechodzić  przez  zero,  co  oznacza,  że 
\ogK  zmienia  znak  w  określonej  temperaturze,  dla  której  kompensuje 
się  żlG0(£=oo)  i  AGe.  Przypadek  taki  stwierdzono2)  dla  reakcji  typu 

(6, IV)  Rys.  87.  Zależność  stałych  dy- 

(AH)  +  B  (BH)+-j-A2  (76)  socjacji  kwasów  od  temperatury 


w  której  (AH)~  jest  jonem  zieleni  bromokrezolowej,  a  B  jest  trój- 

metyloaminą.  Rozkład  AGa  na  składową  nieelektrostatyczną  i  elektrostatyczną  umożliwia  jakościowe 
wyjaśnienie  również  i  tego  niezwykłego  przypadku. 
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3.  STRUKTURA  CHEMICZNA  A  MOC  KWASU 

Związek  między  mocą  kwasu  a  jego  budową  chemiczną  jest  o  tyle  interesujący,  że 
może  dostarczać  informacji  o  rodzaju  i  sile  wiązań  oraz  o  rozmieszczeniu  elektronów  wew¬ 
nątrz  cząsteczki  kwasu.  Badania  mające  na  celu  wykrycie  takich  systematycznych  za¬ 
leżności  są  nader  liczne,  niestety  jednak  rozbijają  się  o  brak  danych  doświadczalnych, 
względnie  o  niedoskonałość  przybliżeń  teoretycznych.  Pomijając  nawet  to,  że  do  po¬ 
równywania  różnych  kwasów  należałoby  zawsze  sięgać  wyłącznie  do  termodynamicz¬ 
nych  stałych  dysocjacji  K,  aby  wyeliminować  wpływ  oddziaływań  międzyjonowych, 
omówiona  w  poprzednim  rozdziale  zależność  od  stałej  dielektrycznej  i  temperatury 
czyni  takie  porównywania  dość  niepewnymi.  Nie  tylko  bowiem  same  wartości  K ',  lecz 
również  ich  uszeregowanie  zależy  od  temperatury  lub  stałej  dielektrycznej,  tak  że  nawet 

x)  Por.  R.  W.  G  u  r  n  e  y,  łonie  Processes  in  Solution,  London  1953,  str.  130,  143. 

2>  A.  Nisonoff*  L.  P.  Kuhn,  R.  W.  G  u  r  n  e  y,  J.  Chem.  Phys.  20,985  (1952). 
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porównywanie  wartości  K  dla  określonej  stałej  temperatury  i  dla  danego  rozpuszczalnika 
może  prowadzić  do  błędnych  wniosków.  Niestety,  dostatecznie  pewna  ekstrapolacja 
zmierzonych  stałych  dysocjacji  do  wartości  e  =  oo  czy  też  T  =  0  nie  jest  możliwa1). 
Konieczne  jest  więc  ograniczenie  się  do  badania  zależności  między  mocą  kwasu  a  struk¬ 
turą  cząsteczek  w  roztworach  wodnych  w  temp.  25 °C,  gdyż  większość  wiarygodnych 
danych  doświadczalnych  dotyczy  tych  właśnie  warunków.  Jak  wykazują  rozważania 
w  p.  1  tego  rozdziału,  przy  takim  porównywaniu  należy  się  ograniczyć  do  kwasów 
o  jednakowym  typie  ładunku,  dla  których  efekty  stałej  dielektrycznej  rozpuszczalnika 
są  wielkościami  porównywalnymi.  W  związku  z  tym  omówimy  kolejno  kwasy  obojętne 
typu  (6, III)  i  kwasy  kationowe  (6,1),  dla  których  znane  są  odpowiednie  dane  doś¬ 
wiadczalne. 


a)  O  termodynamice  reakcji  protolitycznych 

Zgodnie  z  równaniem  Gibbsa-Helmholtza  (11,208)  protolityczna  stała  równowagi 
(stała  dysocjacji)  jest  poprzez  (11,19)  powiązana  z  ciepłem  dysocjacji  i  entropią  dysoc¬ 
jacji  równaniem: 

AG0  =  -RTlnK  =  AH0-TAS0  (78) 

T  a  b  1  i  c  a  48 


Efekty  termodynamiczne  dysocjacji  w  przeliczeniu  na  1  mol  obojętnego  elektrycznie  kwasu  w  wodzie 

w  temp.  25 °C 


Kwas 

K(m) 

A  Go 

[kcal] 

AH0 

[kcal] 

—  TASo 

[kcal] 

A  Cpo 

[cal/ deg] 

'  P 

[kcal] 

Qa - 0HA 

|  [kcal] 

h2o 

1,815  •  10-16 

21,46 

13,52 

7,94 

-46,5 

392 

-101 

c6h5oh 

1,3  •  10-10 

13,5 

6,0 

7,48 

386 

-103 

ch3cooh 

1,754-10-* 

6,49 

-0,09 

6,58 

-36,5 

382 

-105 

C6H5COOH 

6,12 -10-5 

5,74 

-0,42 

6,16 

-39,0 

382 

-105 

HCOOH 

1,772- 1 0-4 

5,12 

-0,02 

5,14 

-41,7 

382 

-105 

ClH2CCOOH 

1,379  •  10-3 

3,90 

-1,16 

5,06 

-40,0 

380 

-105 

HC1 

~  103 

ujemny 

-18,0 

328 

-  71 

W  tabl.  48  zestawiono  termodynamiczne  efekty  reakcji  według  nowszych  pomiarów 
dla  kilku  reakcji  typu  (6, III)  (kwasy  elektrycznie  obojętne),  przy  czym  wybrano  prze¬ 
ważnie  kwasy  niepodstawione  o  bardzo  różnej  mocy.  Ciepła  dysocjacji  obliczone  są 
z  zależności  K  od  T,  a  entropie  dysocjacji  z  równania  (78).  Tablica  wykazuje2),  że  en¬ 
tropia  dysocjacji  dla  różnych  kwasów  nie  jest  wprawdzie  stała,  ale  zmienia  się  stosun- 


Zakładając,  że  obliczone  z  zależności  K  od  T  wartości  zlCp0  (por.  tabl.  48)  są  w  przybliżeniu  nieza¬ 
leżne  od  temperatury,  można  ekstrapolować  ciepło  dysocjacji  do  T  =  0 

(AH0)T  =  (AHq)t=o+ACPoT  (77) 

Wyrażenie  (AH0)t=o  okazało  się  bardzo  użyteczną  miarą  kwasowości  [por.  D.  H.  Everett,  W.  F.  K. 
Wynne-Jones,  Trans.  Faraday  Soc.  35,  1380  (1939)],  nie  zawiera  ono  bowiem  różnic  entropii. 

2>  Por.  G.  B  r  i  e  g  1  e  b,  Z.  Naturforsch.  4a,  171  (1949). 
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kowo  mało  nawet  dla  dużych  różnic  w  K  lub  A  G0 ;  widoczne  w  tablicy  uszeregowanie 
kwasów  należy  więc  odnosić  przede  wszystkim  do  różnic  w  ciepłach  dysocjacji.  Dla 
reakcji  protolitycznych  typu 

HA  +  H20  H30+  +  A“ 

można  się  zatem  spodziewać  związku  między  budową  chemiczną  kwasu  a  jego  ciepłem 
dysocjacji,  jeżeli  pominie  się  wahania  wartości  TAS0. 

AH0  składa  się  z  energii  oderwania  protonu  P  (zmiana  entalpii  związana  z  odłącze¬ 
niem  się  protonu  od  cząsteczki  kwasu)  i  z  różnicy  ciepeł  uwodnienia  H+  i  A-  z  jednej 
strony  i  HA  z  drugiej.  Obrazuje  to  następujący  cykl: 


HA, 


-gaz 


H+  4-  A“ 

■‘■•‘■gaz  l  ■lxgi 


-Q 


•HA 


gaz 

i 

2a- 


HA, 


-n-^-aą  -AH0 

Zgodnie  z  prawem  zachowania  energii  obowiązuje 


4,  4 

■H+  +  A“ 


względnie 


P  "4  £?h+ + Qa-~AHq  —  Qha  —  0 

AH0  =  P -\r  Q-&+  +  Qa-  —  Qha 


(79) 


P  jest  dodatnie,  Qn+  i  QA _  są  stałe,  a  QnA  z  reguły  ujemne. 

Ciepła  hydratacji  jonów  są  częściowo  w  przybliżeniu  znane  (por.  tabl.  16  i  19),  częściowo  zaś  można 
je  obliczyć  z  odpowiednich  cykli  na  podstawie  prawa  zachowania  energii  w  oparciu  o  wartości  ciepeł 
rozpuszczania,  dysocjacji,  energii  jonizacji  i  powinowactwa  elektronowego.  Występuje  tu  analogia  z  obli¬ 
czaniem  energii  sieci  krystalicznej  soli  za  pomocą  cyklu  Borna-Habera  (por.  rozdz.  III,  p.  3).  Podobnie, 
z  ciepeł  rozpuszczania,  parowania  względnie  sublimacji  otrzymuje  się  ciepła  hydratacji  kwasów  niezdysoc- 
jowanych.  Znając  ciepła  dysocjacji,  można  wyznaczyć  energie  oderwania  protonów  z  równania  (79).  War¬ 
tości  tych  dostarczają  również  odpowiednie  cykle1!.  Trudno  jest  ustalić  wystarczająco  dokładną  wartość 
ciepła  hydratacji  jonów  H+,  ponieważ  jednak  wartość  Qh+ jest  dla  wszystkich  kwasów  jednakowa,  a  chodzi 
tylko  o  względne  uszeregowanie  mocy  kwasów,  można  dla  Qh+  ustalić  pewną  wartość  średnią,  obliczoną 
różnymi  metodami.  Przyjęto  Oh+  =  —277  kcal  i  do  tej  wartości  odnosi  się  wszystkie  pozostałe  ciepła 
hydratacji  jonów.  Na  pracę  oderwania  protonu  Pn2o  otrzymuje  się  wyrażenie  analogiczne  do  równania  (79) 

jPh2o  =  AH0b:2o— 0h+— Qoh-  +  Qh2o  (80) 


[zlPf0H2o  =  13,5  kcal  (ciepło  dysocjacji  wody  —  por.  rozdz.  XI,  p.  1),  Qn+  =  —277  kcal,  Qoh-  = 
=  —111  kcal;  Qh2o  =  10  kcal  —  wewnętrzne  ciepło  parowania]. 

Wartość  Ph2o  wynosi  więc  392  kcal;  do  niej  odnosi  się  wszystkie  pozostałe  energie  oderwania  protonu. 
W  ten  sposób  otrzymuje  się  bardzo  wiarygodne,  względne  uszeregowanie  wartości  P. 

W  tabl.  48  podano  te  interesujące  nas  dane  termodynamiczne.  AH0  zależy  zgodnie 
z  równaniem  (79)  z  jednej  strony  od  P,  z  drugiej  zaś  od  różnicy  Qa-~~ £?ha>  gdyż 
Qn+  ma  zawsze  jednakową  wartość.  Różnica  ta  jest  z  wyjątkiem  HC1  dosyć  stała;  dużą 
zmienność  AII0,  a  tym  samym  (pomijając  TAS0)  i  mocy  kwasów  można  więc  wytłu¬ 
maczyć  energią  odszczepienia  protonu,  silnie  uzależnioną  od  budowy  chemicznej. 

Przeciwne  kierunki  zmianie  i  P  są  związane  z  pominięciem  różnicy  TAS0;  dlatego 
jest  to  tylko  pierwsze  przybliżenie.  Jak  np.  wykazuje  porównanie  kwasu  octowego  i  ben- 

'!  Por.  G.  Briegleb,  Naturwiss.  30,  436,  469  (1942). 
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zoesowego,  różnica  wielkości  K  obu  kwasów,  przy  jednakowych  P  i  Qa-—Qha>  spro¬ 
wadza  się  do  różnicy  w  wartościach  TAS0. 

Efekty  związane  z  dysocjacją  kwasów  kationowych  typu  (6,1)  zestawiono  dla  kilku 
przypadków  w  tabl.  491*,  przy  czym  chodzi  tutaj  zasadniczo  znowu  o  względne  stopnio¬ 
wanie  wartości  energii  odszczepienia  protonu.  Moc  kwasu  wzrasta  z  góry  na  dół.  Zna¬ 
mienne  jest,  że  wartości  wahają  się  silniej  niż  w  przypadku  kwasów  elektrycznie  obo¬ 
jętnych.  Fakt,  że  wartości  K  zbliżone  są  do  zera,  jest  zgodny  z  oczekiwaniem.  Wszystkie 
ciepła  dysocjacji  są  endotermiczne  i  maleją  (z  kilkoma  wyjątkami)  ze  wzrastającą  mocą 
kwasu  kationowego.  Ponieważ  różnice  ciepeł  hydratacji  QBh+— £?b  s4  praktycznie 
stałe,  zmienność  wartości  AH0  należy  tłumaczyć  przede  wszystkim  odpowiednimi  zmia¬ 
nami  wartości  P.  Jak  łatwo  zauważyć,  energie  odszczepienia  protonu  P  są  dla  kwasów 
elektrycznie  naładowanych  o  przeszło  100  kcal  mniejsze  niż  dla  kwasów  obojętnych. 
Wynika  to  stąd,  że  znika  przyciąganie  Coulomba  pochodzące  od  reszty  B.  W  przypadku 
kwasów  kationowych  AG0,  a  zatem  i  stałe  dysocjacji  zależą  nieco  bardziej  od  wartości 
TAS0,  niż  to  ma  miejsce  w  przypadku  kwasów  obojętnych  elektrycznie.  Stąd  dwumety- 
loamina  i  trójmetyloamina  są  mimo  mniejszych  wartości  P  silniej  zasadowe  niż  NH3, 
gdyż  wyrażenie  — TAS0  wzrasta  ze  wzrostem  stopnia  zmetylo wania  amoniaku. 


Tablica  49 

Efekty  termodynamiczne  dysocjacji  w  przeliczeniu  na  1  mol  kwasu  kationowego  w  wodzie  w  temp.  25°C 


Zasada 

-Kbh+Oh) 

agq 

AH0 

-TAS0 

P 

Qbh+  — Ob 

[kcal] 

[kcal] 

[kcal] 

[kcal] 

[kcal] 

Piperydyna 

8,68 -10-12 

15,06 

13,3 

+  1,76 

215 

(CH3)2NH 

1,68  -10"“ 

14,64 

11,86 

+  2,83 

214 

(CH3)HN2 

2,37-10-“ 

14,48  ■ 

13,09 

+  1,40 

215 

(C2H5)NH2 

2,96-10-“ 

14,35 

13,0 

+  1,35 

215 

.  x75 

(CH3)3N 

1,59-10-10 

13,3 

8,8 

+  4,54 

211 

nh3 

6,07 -10-10 

12,56 

12,4 

+  0,16 

214 

nh2oh 

1,1  *io-6 

8,1 

9,0 

-0,9 

211 

Pirydyna 

o 

o 

i 

7,2 

4,1 

+  3,2 

206 

Anilina 

2,54- 10-5 

6,26 

7,1 

-0,83 

209 

Jak  wykazują  powyższe  rozważania,  moc  kwasów  niepodstawionych,  zdefiniowana 
przez  protolityczną  stałą  równowagi  K  w  roztworach  wodnych,  zależy  przede  wszystkim 
od  energii  odszczepienia  protonu  P,  jeśli  abstrahować  od  efektów  entropowych.  Efekty 
entropowe  mogą  warunkować  jedynie  mniejsze  poprawki  względnie  przesunięcia,  jeśli 
uzna  się  różnice  ciepeł  hydratacji  0A_  —  £)HA  względnie  QB H_  —  QB  za  stałe.  Do  tego 
często  realizowanego  przypadku  (np.  szeregi  homologiczne)  należy  odnieść  problem 
związku  między  mocą  kwasu  a  jego  budową  chemiczną.  Sprowadza  się  on  do  zależności 
między  energią  odszczepienia  a  budową  chemiczną.  W  tej  dziedzinie  przeprowadzono 
liczne  i  różnorodne  prace.  Badano  zależności  stałych  dysocjacji  alifatycznych  kwasów 
jedno  karboksylowych  i  dwukarboksylowych  od  długości  łańcucha,  elektrostatyczny 


9  G.  B  r  i  e  g  1  e  b,  Z.  Elektrochem.  53,  350  (1949). 
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wpływ  podstawników  polarnych  o  różnym  oddaleniu  od  grupy  karboksylowej  (czy  też 
o  różnym  położeniu  w  pierścieniu  w  przypadku  kwasów  aromatycznych)  na  stałe  dyso- 
cjacji,  wpływ  efektów  sterycznych  wywołanych  przez  podstawniki  sąsiadujące  z  grupą 
karboksylową,  wpływ  różnicy  energii  rezonansu  (efekt  mezomeryczny)  kwasu  i  anionu 
na  właściwości  kwasowe  itd.  Ponieważ  często  współdziałają  różne  efekty,  nie  zawsze 
możliwe  jest  jednoznaczne  wyjaśnienie  zaobserwowanej  zmienności  K ,  natomiast  często 
można  ocenić  w  sposób  jakościowy  lub  półilościowy  przeważający  wpływ  danego  efektu 
na  energię  odszczepienia  protonu.  Nie  możemy  tu  szczegółowo  omawiać  licznych  badań 
w  tej  dziedzinie  i  wybieramy  tylko  kilka  charakterystycznych  przypadków;  odnośnie 
pozostałych  odsyłamy  do  istniejących  prac  przeglądowych  (patrz  literatura). 


b)  Efekt  mezomeryczny 


Nieorganiczne  kwasy  tlenowe  o  wzorze  ogólnym  HmXO„  stanowią  charakterystyczne 
przykłady  wpływu  rozmieszczenia  ładunku  elektrycznego  w  cząsteczce  kwasowej  na 
kwasowość  związku.  Wpływ  ten  wiąże  się,  z  efektem  rezonansowym  powodującym  zmianę 
energii  odszczepienia  protonu.  Wspomniane  kwasy  można  w  zależności  od  ich  mocy 
podzielić  na  4  różne  grupy,  jak  to  uczyniono  w  tabl.  ÓO^. 


Stałe  dysocjacji  kwasów  tlenowych  w  wodzie 


Tablica  50 


Grupa  1,  bardzo  słabe 

pK,{\) 

Grupa  2,  słabe 

PK  i(l/2) 

pK2(2!3) 

B(OH)j 

9,2 

PO(OH)3 

2,1 

7,2 

Si(OH)4 

10,0 

HPO(OH)2 

1,8 

6,2 

Ge(OH)4 

8,6 

H2PO(OH) 

2,0 

As(OH)3 

9,2 

AsO(OH)3 

2,3 

7,0 

Sb(OH)3 

11,0 

NO(OH) 

3,3 

Cl(ÓH) 

7,2 

SO(OH)2 

1,8 

7,2 

Br(OH) 

8,7 

SeO(OH)2 

2,6 

8,3 

J(OH) 

11,0 

TeO(OH)2 

2,7 

8,0 

Te(OH)6 

8,7 

CIO(OH) 

2,0 

Al(OH)3 

11,2 

JO(OH)5 

1,6 

6,0 

Grupa  3,  mocne 

Grupa  4,  bardzo  mocne 

pK^l/3) 

pK2(l/2) 

PK  ,(1/4) 

C102(0H) 

-1 

C103(0H) 

bardzo  ujemne 

S02(0H)2 

<-l 

1,9 

MnG3(OH) 

bardzo  ujemne 

Se02(0H)2 

<-l 

2,0 

J02(OH) 

0,8 

N02(0H) 

-1,7 

Jak  wykazały  nowsze  ,prace2),  a  zwłaszcza  badania  efektu  Ramana,  rzędy  wiązań 
w  kwasach  tlenowych  i  ich  anionach  z  grup  2,  3  i  4  nie  są  liczbami  całkowitymi,  lecz 

O  Por.  R.  J.  G  i  1 1  e  s  p  i  e,  J.  Chem.  Soc.  1959,  2537. 

Por.  H.  S  i  e  b  e  r  t,  Z.  anorg.  Chem.  275,  210,  255  (1954);  A.  Simon,  H.  Kriegsmann, 
Z.  physik.  Chem.  204,  369  (1955)  i  podana  tam  literatura. 
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zawarte  są  między  1  a  2,  co  oznacza,  że  występuje  stabilizujący  cząsteczkę  rezonans 
między  wiązaniami  pojedynczymi  i  podwójnymi.  O  ile  w  anionach  grupy  1  pojedyncze 
ładunki  związane  są  z  pojedynczymi  atomami  tlenu,  to  w  przypadku  anionów  i  kwasów 
grup  2,  3  i  4  ładunki  te  nie  są  zlokalizowane  na  poszczególnych  atomach  tlenu,  lecz 
rozprzestrzenione  są  na  kilka  atomów  O;  średni  efektywny  ładunek  przypadający  na 
jeden  atom  O  ma  każdorazowo  podaną  w  nawiasach  wartość.  Im  większa  jest  liczba 
wiązań  podwójnych,  tym  pełniej  może  się  ładunek  dzięki  efektowi  mezomerycznemu 
zdelokalizować  na  cały  anion,  tym  większa  jest  stabilizacja  rezonansowa  anionu  w  po¬ 
równaniu  do  kwasu,  tym  mniejsza  energia  potrzebna  jest  do  odszczepienia  protonu. 
Moc  kwasu  wynika  zatem  z  większego  efektu  rezonansowego  w  anionie  i  stąd,  że  na 
atomie  tlenu  w  grupie  OH  kwasu  znajduje  się  formalny  ładunek  dodatni,  co  również 
sprzyja  odszczepieniu  protonu.  W  ten  sposób  można  np.  kwas  HSO4  1  anion  SO4- 
przedstawić  jako  wynik  nakładania  się  następujących  6  struktur  granicznych: 


kwas: 

O  O 

CA 

/  \ 

O  O 

X  1 

0  0 

\  /ł 

-cr  xOH 

°\ 

-0/  ^OH 

A  A 

°\ 

ęf  xoh 

V°~ 

/  A+ 
-cr  xoh 

anion: 

0  0 

CA 

cT  Xc 

1  1 

I 

0  0 

%  / 

CA 

^  \ 

O  O 

1 

O  O 

CA 

</  xo 

1  1 

°\ 

o/  No 

CA 

/  ^ 

O  O 

1 

V 

-c/  S> 

Silniejszy  rezonans  w  anionie  polega  na  tym,  że  wszystkie  struktury  graniczne  anionu 
są  równocenne,  co  nie  ma  miejsca  w  przypadku  kwasu.  Ten  stan  rzeczy  można  wyrazić 
również  w  inny  sposób^:  można  mianowicie  myślowo  rozłożyć  proces  odszczepienia 
protonu  na  następujące  reakcje  cząstkowe: 

P  =  B-ou  ~ł~  -^h  P-ro  (81) 

(jB_oh  =  energia  wiązania,  /H  —  energia  jonizacji,  En0  =  powinowactwo  elektronowe). 
Energia  wiązania  OH,  jak  wykazują  pomiary  spektroskopowe  w  podczerwieni,  jest 
w  przybliżeniu  stała  dla  różnych  kwasów.  Duża  różnica  wartości  P  jest  zatem  w  istocie 
wynikiem  różnych  powinowactw  elektronowych  reszty  RO  i  jest  identyczna  z  różnicą 
energii  rezonansu. 

Ten  efekt  mezomeryczny  odgrywa  istotną  rolę,  gdy  chodzi  o  stosunek  mocy  wielu 
kwasów.  Charakterystyczne  przykłady  stanowią  tu:  alkohol  ( pK  &  19);  fenol  (pK  = 
=  9,9) ;  p-nitrofenol  (pK  =  7,2),  co  wynika  bezpośrednio  z  mezomerycznych  struktur 


granicznych: 

kwas: 

O-0H 

O 

<f  >=OH 
A==/  (+) 

(-) 

anion: 

o* 

O 

o-° 

Q=° 

I 

II 

iii 

IV 

X)  G.  Brie 

gleb,  Aktuelle  Probleme  der  physikalischen  Chemie,  Berlin  1952. 
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Wskutek  rezonansu  struktur  granicznych  II-f-IY  energia  anionu  obniża  się  bardziej 
niż  energia  kwasu,  co  warunkuje  większą  kwasowość  fenoli  w  porównaniu  z  alkoholami 
alifatycznymi.  Wprowadzenie  grupy  nitrowej  w  pozycje  orto  lub  para  rezonans  ten 
wzmacnia,  a  rozmieszczenie  ładunku  dodatkowo  sprzyja  zwiększeniu  kwasowości, 
ułatwiając  odszczepienie  protonu 


kwas: 


Sj-/'  V-OH 
(-)c/<+> 

^N— /  0(“) 

(~)0/(+) 


(-) 


(-) 

°\ 

;n= 

(-) 

(-) 

°>. 

o/(+) 

(-) 


KIZy 

■CD*”0 


(+) 

OH 


Z  tego  samego  powodu  w  związkach  alifatycznych  kwasowość  grupy  karboksylowej 
jest  dużo  większa  niż  grupy  OH,  gdyż  w  anionie  struktury  graniczne  są  energetycznie 
równocenne. 


kwas: 


R-C 


\ 


O 

OH 


r-c: 


/ 


(-) 

o 


Y 


OH 

(+) 


anion : 


R-c; 


o(-) 


r-c: 


O(-) 

o 


Podobnie,  silniejsza  kwasowość  kationu  aniliniowego  w  porównaniu  z  CH3NH^+) 
(por.  tabl.  49)  spowodowana  jest  stabilizacją  wolnej  zasady  przez  rezonans  między  struk¬ 
turami  granicznymi,  co  nie  może  mieć  miejsca  w  przypadku  cząsteczki  protonowanej 
(tj.  kwasu). 

kwas: 


zasada: 


Przykłady  tego  rodzaju  można  mnożyć  bez  końca.  W  wielu  jednak  przypadkach,  zwłasz¬ 
cza  w  przypadku  obecności  podstawników,  należy  uwzględnić  poza  efektem  mezome- 
rycznym  również  inne  czynniki,  które  mogą  silnie  wpływać  na  kwasowość. 


c)  Elektrostatyczny  efekt  pola 

Wspomniane  poprzednio  zwiększenie  kwasowości  fenolu  na  skutek  wprowadzenia 
grupy  nitrowej  nie  jest  spowodowane  wyłącznie  efektem  mezomerycznym,  co  wynika 
z  faktu,  że  stała  dysocjacji  m-nitrofenolu  (pK  =  8,3)  jest  znacznie  większa  od  stałej 
dysocjacji  fenolu  niepodśtawionego,  mimo  że  w  przypadku  pochodnych  meta  tego  ro¬ 
dzaju  efekty  rezonansowe  nie  są  możliwe.  W  istocie  wprowadzenie  podstawnika  z  reguły 
znacznie  zwiększa  moc  kwasową  odpowiedniego  fenolu.  Przypisuje  się  to  temu,  że 
podstawniki  polarne  wpływają  przez  swój  moment  dipolowy  na  elektrostatyczną  pracę 
odszczepienia  protonu  od  cząsteczki  kwasu,  wskutek  czego  zmienia  się  również  energia 


28  Elektrochemia 
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odszczepienia  protonu  (por.  rys.  22).  Ten  efekt  elektrostatyczny  zależy  z  jednej  strony 
od  stałej  dielektrycznej  środowiska,  z  drugiej  zaś  od  stałej  dielektrycznej  cząsteczki  kwasu, 
a  w  związku  z  tym  od  jej  kształtu  i  wielkości,  gdyż  linie  sił  pola  elektrycznego  dipola 
obejmują  całą  cząsteczkę,  co  bardzo  komplikuje  zagadnienie.  W  tej  sytuacji  wprowadza 
się  efektywną  stalą  dielektryczną  —  wartość  pośrednią  między  stałą  dielektryczną  czy¬ 
stego  rozpuszczalnika  a  stałą  cząsteczki  kwasu. 

Wpływ  oddziaływań  elektrostatycznych  na  energię  odszczepienia  protonu  można 
w  niektórych  przypadkach  w  przybliżeniu  obliczyć  za  pomocą  równań  (111,14)  i  (111,15). 
Oznaczając  przez  r  odległość  środka  dipola  od  protonu,  przez  /  —  długość  dipola  (/i  = 
=  el)  oraz  przez  #  kąt,  który  tworzy  oś  dipola  z  r,  otrzymujemy  przy  tych  samych 
uproszczeniach  co  poprzednio,  tj.  dla  r  >  1,  zgodnie  z  równaniem  (78)  i  (79),  następu¬ 
jące  wyrażenie  na  różnicę  energii  odszczepienia  protonu  kwasu  podstawionego  i  niepod- 
stawionego : 

A  P  =  g°^C02S^  =  kT\n~-  (82) 

eefr2  Ku 

gdzie  Ks  oznacza  stałą  dysocjacji  kwasu  podstawionego,  a  Ku  —  stałą  dysocjacji  kwasu 
niepodstawionego.  Nie  potrafimy  wprawdzie  obliczyć  bezwzględnych  wartości  AP, 
gdyż  z  góry  nie  można  nic  pewnego  powiedzieć  o  eef ,  możemy  jednak  sprawdzić  rów¬ 
nanie  w  ten  sposób,  że  będziemy  zmieniać  jedną  z  występujących  w  nim  wielkości  po¬ 
zostawiając  wszystkie  pozostałe  w  miarę  możności  stałe.  Wówczas  powinno  się  także 
zmieniać  AP,  w  sposób  podany  przez  równanie.  W  tabl.  51  podano1)  wartości  log  (Ks/Ku) 

Tablica  51 


Wpływ  podstawników  polarnych  w  położeniu  meta 
na  stałe  dysocjacji  kwasu  benzoesowego  w  wodzie 


Podstawnik 

n  ■  1018 
[debaje] 

r[A] 

log  — 

Ku 

log  — —  obi. 

Ku 

dla  £ef  =  5,9 

F 

1,45 

5,9 

0,34 

6,2 

0,36 

Cl 

1,55 

6,0 

0,41 

5,4 

0,38 

Br 

1,5 

6,1 

0,36 

5,7 

0,35 

J 

1,4 

6,2 

0,39 

4,8 

0,32 

CN 

3,9 

7,0 

0,52 

3,8 

0,69 

no2 

4,0 

7,0 

0,76 

5,5 

0,71 

OH 

0,7 

6,0 

0,16 

6,2 

0,17 

ch3 

0,4 

7,0 

0,07 

6,0 

0,07 

dla  szeregu  metapochodnych  kwasu  benzoesowego  i  obliczone  z  nich  za  pomocą  rów¬ 
nania  (82)  wartości  efektywnej  stałej  dielektrycznej.  Momenty  dipolowe  wprowadzonych 
podstawników  są  znane,  odległości  r  można  w  przybliżeniu  obliczyć  z  odległości  ato¬ 
mowych  w  związku  ze  sztywnością  pierścienia  benzoesowego,  a  wartość  cos#  przyjęto 
we  wszystkich  przypadkach  za  równą  1. 


11  A.  E  u  c  k  e  n,  Z.  angew.  Chem.  45,  203  (1932). 
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W  rzeczywistości  otrzymuje  się  w  przybliżeniu  stałe  wartości  eef,  co  wskazuje  na 
słuszność  przyjętych  założeń.  Zwłaszcza  widoczne  jest  to  dla  takiego  szczególnego  przy¬ 
padku,  w  którym  można  przyjąć  jako  stałą  zarówno  różnicę  ciepeł  hydratacji  anionu, 
jak  i  kwasu  niezdysocjowanego,  a  także  pominąć  ewentualne  różnice  entropii,  co  jednak 
nie  zawsze  jest  dopuszczalne.  Małe  wartości  bezwzględne  sel  w  porównaniu  ze  stałą 
dielektryczną  czystej  wody  wskazują,  że  wychodzące  z  dipola  linie  sił  pola  w  znacznym 
stopniu  przebiegają  przez  samą  cząsteczkę  kwasu. 

Gdy  będziemy  zmieniać  nie  /ul,  lecz  np.  r,  wprowadzając  ten  sam  podstawnik  do 
jakiegoś  kwasu  tłuszczowego  w  coraz  to  innej  odległości  od  grupy  karboksylowej,  to 
okaże  się,  że  £ef  rośnie  ze  wzrostem  r,  czego  można  było  zresztą  oczekiwać.  Poza  tym 
eef  jest  w  łańcuchach  alifatycznych  znacznie  większe  niż  w  pierścieniu  benzenowym 
dla  takich  samych  wartości  r,  co  również  potwierdza  przypuszczenie,  że  linie  sił  pola 
przechodzą  przez  rozpuszczalnik. 

Zmiana  rozpuszczalnika  musi  powodować  zmiany  eef  w  ten.  sam  sposób,  w  jaki 
zmienia  się  jego  stała  dielektryczna,  co  również  zachodzi  w  wielu  przypadkach.  Obser¬ 
wacje  takie  prowadzą  do  wniosku,  że  założenia  leżące  u  podstaw  równania  (82)  są  przy¬ 
najmniej  w  pewnych  przypadkach  realne.  Z  powodzeniem  próbowano  obliczyć1*,  w  opar¬ 
ciu  o  sferyczny  lub  elipsoidalny  model  cząsteczki  o  wewnętrznej  stałej  dielektrycznej 
równej  2,  efektywną  stałą  dielektryczną  £ef  dla  szeregu  podstawionych  kwasów  jedno- 
zasadowych  i  stąd  z  kolei  określić,  na  podstawie  równania  (82),  średnią  odległość  między 
protpnem  a  środkiem  ciężkości  dipola. 

Zupełnie  analogiczne  rozważania  można  przeprowadzić  dla  takiego  przypadku 
szczególnego,  gdy  sam  podstawnik  (np.  grupa  — COO  )  jest  nośnikiem  ładunku  ele¬ 
mentarnego,  dla  obliczenia  stosunku  dwóch  stałych  dysocjacji  dwuzasadowego  kwasu 
karboksylowegoZ) .  Wolny  ładunek  grupy  — COO~  powoduje  zwiększenie  energii  od- 
szczepienia  protonu  drugiej  grupy  karboksylowej.  Na  udział  elektrostatyczny,  zgodnie 
z  równaniem  (111,13),  otrzymuje  się  wyrażenie: 

AP=  -^-=kTln-Ę±-  (83) 

cetr  Kz 

gdzie  Kx  oznacza  pierwszą,  a  K2  —  drugą  stałą  dysocjacji  kwasu.  Ze  względów  staty¬ 
stycznych3*  Kx  musi  być  większe  od  K2,  gdyż  z  jednej  strony  cząsteczce  H2A  odpowiada, 
w  porównaniu  z  anionem  kwasowym  HA-,  dwa  razy  większe  prawdopodobieństwo  od- 
szczepienia  protonu,  z  czego  wynika  czynnik  2,  z  drugiej  zaś  strony  anionowi  A2-  od¬ 
powiada  dwukrotnie  większe  prawdopodobieństwo  przyłączenia  protonu  w  porówna¬ 
niu  z  HA-,  dochodzi  więc  ponownie  czynnik  2.  Z  tych,  czysto  statystycznych  przyczyn 
musi  K2  być  czterokrotnie  mniejsze  od  K1}  równanie  (83)  wymaga  więc  uzupełnienia: 

kTlń~  =  +kTl  n4  (83a) 

K2  eetr 

0  J.  G.  K  i  r  k  w  o  o  d,  F.  H.  W  e  s  t  h  e  i  m  e  r,  J.  Chem.  Phys.  6,  506,  513  (1938). 

2) N.  Bjerrum,  Z.  physik.  Chem.  106,  219  (1923);  F.H.  Westheimer,  'M.W.  Sho- 
o  k  h  o  f  f,  J.  Am.  Chem.  Soc.  61,  555  (1939). 

3) R.  Wegscheider,  Mh.  Chem.  16,  153  (1895). 
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Jeżeli  uznamy  za  dopuszczalne  wprowadzone  poprzednio  uproszczenia  dla  kwasów 
homologicznych,  to  wartość,  o  jaką.  Kij Kz  odchyla  się  od  4,  powinna  być  miarą  wpływu 
elektrostatycznego  jednej  grupy  — COO~  na  energię  odszczepienia  protonu  z  anionu 
HA~.  Można  to  sprawdzić  postępując  odwrotnie.  W  tym  celu  oblicza  się  najpierw 
z  odpowiedniego  równania  odległość  r  między  obu  grupami  karboksylowymi  w  homo¬ 
logicznych  kwasach  dwukarboksylowych,  a  następnie  wprowadza^  się  określone,  wyzna¬ 
czone  z  wypełnienia  przestrzennego  kwasów  założenia  i  sprawdza,  czy  odległości  zgadzają 
się  z  wartościami  znalezionymi  rentgeńograficznie.  W  przypadku  normalnych  dwu- 
karboksylowych  kwasów  alifatycznych  występuje  zadowalająco  zgodność,  co  dowodzi 
przydatności  przyjętych  założeń. 

Często  jednak  proste  równania  (82)  i  (83a)  zawodzą,  zwłaszcza  wtedy,  gdy  wpro¬ 
wadzony  podstawnik  znajduje  się  w  bezpośrednim  sąsiedztwie  grupy  kwasowej,  czyli 
np.  w  przypadku  o-pochodnych  kwasu  benzoesowego,  iub  gdy  oba  zdolne  do  dyso- 
cjacji  protony  zlokalizowane  są  na  tym  samym  atomie  (H20).  Próbowano  to  wytłuma¬ 
czyć  dodatkowym  efektem  indukcyjnym  podstawnika  polarnego,  który  zmienia  w  znacz¬ 
nym  stopniu  rozmieszczenie  ładunku  w  grupie  karboksylowej  i  tym  samym  także 
energię  wiązania  atomu  H.  W  ten  sposób  można  by  np.  wyjaśnić  dużą  różnicę  w  kwaso¬ 
wości  kwasu  mrówkowego  (pK  =  3,75)  i  octowego  (pK  ==  4,76)  lub  wyższych  kwasów 
alifatycznych  nie  zawierających  podstawników  polarnych,  a  także  anormalne  zachowa¬ 
nie  się  o-p odstawionych  kwasów  aromatycznych2),  które  z  reguły  są  mocniejsze  niż 
kwasy  niepodstawione,  nawet  wówczas,  gdy  podstawnik  w  położeniu  meta  lub  para 
zmniejsza  stałą  dysocjacji.  Jeżeli  jest  to  istotnie  uwarunkowane  efektem  indukcyjnym,  po¬ 
winna  istnieć  określona  zależność  pomiędzy  natężeniem  pola  E  danego  dipola  w  miejscu 
grupy  karboksylowej  [równanie  (111,35)]  a  stosunkiem  KsjKuy  co  w  rzeczywistości 
zachodzi.  Z  dobrym  przybliżeniem  spełniona  jest  np.  dla  podstawionych  kwasów  ben¬ 
zoesowych  zależność 

.  - E  (84) 

"II 

przy  czym  E  zgodnie  z  równaniem  (111,35)  oblicza  się  ze  znanych  momentów  dipolo¬ 
wych  p,  odległości  r  i  kątów  #  w  oparciu  o  model  sztywnej  cząsteczki.  Dla  każdego 
podstawnika  (i  przyjmuje  inną  wartość. 

Jak  wynika  z  rys.  88,  na  którym  przedstawiono  dane  dla  bromo-,  jodo-  i  nitropo- 
chodnych  kwasu  benzoesowego,  ta  liniowa  zależność  spełniona  jest  bardzo  dobrze. 
We  wszystkich  przypadkach  punkty  pomiarowe  dla  kwasu  niepodstawionego  oraz 
kwasów  o-,  m-  i  ^-podstawionych  leżą  na  tej  samej  prostej ;  stałą  dysocjacji  każdego 
z  tych  kwasów  można  więc  obliczyć  ze  stałych  jego  obu  izomerów.  Podobne  wyniki 
otrzymuje  się  dla  izomerycznych  chlorowcowych  pochodnych  aniliny  i  fenolu  oraz 
dla  nitrofenoli,  przy  czym  w  przypadku  o-  i  ^-związków  należy  oprócz  efektu  indukcyj¬ 
nego  uwzględnić  również  efekt  mezomeryczny,  chociaż  jest  on  znacznie  mniejszy. 

Wartość  sei  jest  np.  dla  kwasów  alifatycznych  o  dużej  długości  łańbućha  w  przybliżeniu  równa 
stałej  dielektrycznej  czystej  wody,  ze  zmniejszaniem  się  długości  łańcucha  stała  ta  jednak  silnie  maleje, 
gdyż  stosunkowo  duża  część  linii  sił  pola  przechodzi  przez  samą  cząsteczkę. 

2)  K.  O.  J  e  n  k  i  n  s,  J.  Chem.  Soc.  1939,  640,  1137. 


3.  Struktura  chemiczna  a  moc  kwasu 


437 


Znalezionych  prawidłowości  nie  można  jednak  bynajmniej  uogólniać.  Pomijając 
już  wielokrotnie  wspomniany  fakt,  że  w  wielu  przypadkach  wahania  entropii  dyso- 
cjacji  TASq  mogą  osiągać  znaczne  wartości,  jak  również  fakt,  że  różnice  QA-~QSA 
względnie  Qbh+~Qb  nie  zawsze  są  stałe,  często  zachodzi  potrzeba  uwzględniania 


2,2 

2,0 

\  \  dd  kwas  m-  L  o-jodo- 

\  V  benzoesowy 

i,e 

7  \  \o ■Ć&kwasp-,m-i  o - 

\  \  \  bromobenzoesowy 

^  h6 

iTi 

+ 

%t,4 

O 

1.2\ 

1,0 

0,8 

-1,2  \  Wy 

0,6 

1,2  0,8  0,4  u  ■  \ 

i  i  i  i  ' 

0,4  0,3  0,2  0,1  E 

Rys.  88.  Wpływ  indukcyjny  podstawników  polarnych  na  energię  odszczepienia  protonu  dla  izomerycznych 

kwasów  benzoesowych 

dodatkowych  efektów,  np.  sterycznych  (wypchnięcie  pojedynczej  grupy  z  płaszczyzny 
cząsteczki  i  osłabienie  rezonansu,  powstawanie  pierścieni  chelatowych  poprzez  wiązania 
wodorowe  itd.),  dla  wytłumaczenia  związku  między  mocą  kwasu  a  budową  chemiczną. 
Ponieważ  wszystkie  wymienione  efekty  mogą  się  nakładać,  związek  ten  jest  bardzo 
złożony  i  trudno  jest  wyprowadzić  ogólne  prawa. 

d)  Kwasy  deuteronowe 

Bezpośrednie  porównanie  stałej  dysocjacji  kwasu  deuteronowego  i  odpowiedniego 
kwasu  protonowego  w  tym  samym  rozpuszczalniku  można  przeprowadzić  tylko  wów¬ 
czas,  gdy  praktycznie  nie  jest  możliwa  wymiana  wodoru  na  deuter  między  kwasem 
a  rozpuszczalnikiem.  Znaleziony  w  takich  przypadkach  stosunek  KnjKD  jest  bezpo¬ 
średnią  miarą  różnicy  kwasowości  obu  kwasów.  Jeżeli  oznaczymy  rozpuszczalnik 
przez  X,  to  reakcja  dysocjacji  w  ujęciu  Brónsteda  będzie  po  prostu  reakcją  protolizy 

HA  +  X  XH+  +  A~(Kn) 

K  '  (85) 

DA  +  X  XD+  +  A ~(Kd) 

Stosunek  kwasowości  nie  jest  zatem  niczym  innym  jak  stałą  równowagi  reakcji  wymiany 

HA~  +  XD+  ?±  XH+  +  DA  (86) 

Ten  stosunek  kwasowości  KnIKB  nie  jest  w  rozpuszczalnikach  typu  wody  bezpośrednio 
mierzalny,  gdyż  na  reakcję  protolizy  nakładają  się  równowagi  wymiany.  W  związku 
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z  tym  stałą  dysocjacji  kwasów  deuteronowych  mierzy  się  w  ciężkiej  wodzie  {Kd),  a  stałą 
odpowiedniego  kwasu  protonowego  w  zwykłej  wodzie  {Kh).  Z  uwagi  na  to,  że  stosuje 
się  dwa  różne  rozpuszczalniki  o  różnej  kwasowości,  stałe  te  nie  są  ze  sobą  bezpośrednio 
porównywalne.  Dalsza,  wprawdzie  nieznaczna  już  poprawka  uwarunkowana  jest  przez 
różnicę  stałych  dielektrycznych  (£h52o  =  78,54  i  £d2o  =  78,25). 

Stosunek  KhjKd  dla  szeregu  kwasów  otrzymano  drogą  pomiarów  wykonanych  za 
pomocą  ogniw  bez  przenoszenia  (por.  rozdz.  XI,  p.  1)  dla  różnych  temperatur15;  jest 
on  zawsze  większy  od  1.  Próbowano25  wyeliminować  różnicę  zasadowości  H20  i  D20 
przez  pomiary  stałych  dysocjacji  w  mieszaninach  wody  ciężkiej  i  zwykłej.  Z  doświad¬ 
czalnie  dostępnych  wartości  KhIKd  wyznaczono  stosunek  kwasowości  K^jK^  otrzy¬ 
mując  w  przybliżeniu 

#-=0,5^  (87) 

-ft-D  Aj 

Jeżeli  KhjKd  <  2,  to  KHjKa  <  1,  co  oznacza,  że  DA  są  mocniejszymi  kwasami  niż  HA. 
Dotychczas  wykonane  pomiary  stosunkujK^/jK^  dają  wartości  między  3  a  4  (por.  tabl.  52), 
co  wskazuje,  że  kwasy  protonowe  są  mocniejsze  od  kwasów  deuteronowych.  Z  uwagi 
na  to,  że  można  tu  entropię  dysocjacji  TAS0  oraz  różnice  QA-—QNA  względnie  QA-—QnA 
przyjąć  jako  niewątpliwe  stałe,  różnica  ta  analogicznie  jak  w  p.  3  tego  rozdziału  wynika 
praktycznie  całkowicie  z  różnicy  energii  odszczepienia  H+  i  D+.  Jak  wykazują  pomiary 
spektroskopowe35,  jest  ona  związana  zasadniczo  z  różnymi  energiami  drgań  zerowych 
OH  i  OD  w  danym  kwasie.  Jak  wynika  z  tabl.  52,  ze  wzrostem  mocy  kwasu  maleje 


Tablica  52 

Stałe  dysocjacji  kwasów  deuteronowych  i  protonowych 
w  wodzie  ciężkiej  i  zwykłej  temp.  25  °C 


Kwas 

Kh 

Kh/Kd 

chlorooctowy 

1,738  •  10-3 

2,74 

benzoesowy 

6,09  •  10-5 

3,13 

octowy 

1,754-1 0-5 

3,33 

H2POy ,  D2POy 

°! 

O 

vO 

<N 

es 

vO 

3,62 

Hcor,  Dcor 

5,61  •  10-11 

3,95 

hydrochinon 

2,66  •  10-11 

4,16 

stosunek  KblKd ,  a  tym  samym  KHjKD ,  przy  czym  wartości  KhjKd  przedstawione 
jako  funkcja  log Kh  leżą  na  wspólnej  krzywej.  Różnica  kwasowości  kwasu  protonowego 
i  deuteronowego  zależy  zatem  od  mocy  samego  kwasu45. 

15  V.  K.  La  Mer  i  in.,y.  Am.  Chem.  Soc.  58, 1316  (1936);  60,  1974  (1938);  62,  616  (1940). 

2)G.  Schwarzenbach,  Z.  Elektrochem.  44,  46  (1938). 

35  Por.  np.  K.  Wirtz,  Z.  physik.  Chem.  (B)  31,  309  (1935);  34,  121  (1936);  D.  C.  Martin, 
J.  A.  V.  Butle  r,  J.  Chem.  Soc.  1939,  1366. 

4)  Por.  O.  H  a  1  p  e  r  n,  J.  Chem.  Phys.  3,  456  (1935). 
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e)  Reakcje  protolityczne  cząsteczek  wzbudzonych 

Rozważana  w  p.  b  zależność  energii  odszczepienia  protonu  od  rozmieszczenia  ła¬ 
dunku  elektrycznego  w  cząsteczce  kwasu  pozwala  przypuszczać,  że  przejście  cząsteczki 
we  wzbudzony  stan  elektronowy  zmienia  zasadniczo  jej  kwasowość.  Ten  teoretycznie 
oczekiwany  efekt  znaleziono 1}  ostatnio  badając  wpływ  pH  na  widma  absorpcyjne 
i  fluorescencyjne  licznych  kwasów.  Już  z  rys.  39  wynika,  że  widmo  absorpcyjne  anionu 
różni  się  znacznie  od  widma  kwasu.  Również  w  przypadku  kwasów  kationowych  stwier¬ 
dzano  dotychczas  zawsze,  że  widmo  kwasu  jest,  w  porównaniu  z  widmem  sprzężonej 
z  nim  zasady,  przesunięte  ku  falom  krótszym.  Energia  wzbudzenia  zasady  jest  zatem 
mniejsza  niż  kwasu.  Z  widm  absorpcyjnych  odpowiadających  różnym  pH  można  zatem 
określić  stan  zdysocjowania  cząsteczek  niewzbudzonych.  W  analogiczny  sposób  widmo 
fluorescencji  określa  stan  zdysocjowania  cząsteczek  wzbudzonych .  Gdy  czas  trwania 
wzbudzenia  jest  tak  krótki,  że  nawet  częściowo  nie  może  ustalić  się  równowaga  proto- 
lityczna,  wówczas  stan  zdysocjowania  cząsteczek  nie  ulega  zmianie.  W  takim  przy¬ 
padku  stwierdza  się,  że  podczas  przechodzenia  przez  skalę  pH  zmiany  widm  absorpcji 
i  fluorescencji  zgadzają  się  ze  sobą.  Na  odwrót,  z  faktu,  że  zmiany  te  są  w  wielu  przy¬ 
padkach  przesunięte  względem  siebie  i  to  o  kilka  jednostek  pH,  należy  wyciągnąć 
wniosek,  że  równowagi  protolityczne  mogą  się  częściowo  lub  całkowicie  (zależy  to  od 
PH  i  wielkości  r)  ustalać  w  okresie  trwania  stanu  wzbudzonego  r  (rzędu  10  8  s).  Ry¬ 
sunek  89  przedstawia  schemat  termów  energetycznych  dysocjacji  cząsteczki  w  stanie 


Rys.  89.  Schemat  termów  energetycznych  dysocjacji  kwasowej  w  stanie Jpodstawowym  i  wzbudzonym 

AE  i  AE'  —  energie  wzbudzenia  odpowiednio  kwasu  i  sprzężonej  z  nim  zasady;  A  Ho  i  A  Ho  —  energie  dysocjacji^  odpowiednio 

niewzbudzonych  i  wzbudzonych  cząsteczek  kwasu 

podstawowym  i  w  stanie  wzbudzonym.  Ponieważ  zasada  absorbuje  zawsze  fale  dłuższe, 

...  * 

więc  AE '  <  AE  i  stąd  energia  dysocjacji  AH0  w  stanie  wzbudzonym  jest  mniejsza  od 
energii  dysocjacji  AH0  w  stanie  podstawowym.  Abstrahując  znowu  od  różnic  członu 
entropowego  TAS0,  można  z  wyrażenia 

AHq  =  AHq-(AE-AE')  (88) 


b  Th.  Forster,  Z.  Elektrochem.  54,  42,  531  (1950). 
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obliczyć  przesunięcie  wartości  pK  kwasu  według  równania  (78).  Ilościowe  wykorzy- 

* 

stanie  pomiarów^  dało  dla  np.  /5-naftolu  pK  —  9,5  i  pK  =3,1;  kwasowość  cząsteczek 
wzbudzonych  jest  zatem  dużo  większa  niż  kwasowość  cząsteczek  niewzbudzonych. 
Podobnie  można  było  z  pomiarów  samej  tylko  absorpcji  obliczyć  stałą  dysocjacji 
wzbudzonej  formy  enolowej2},  znając  równowagę  keto-enolową  i  stałe  dysocjacji  obu 

form.  W  ten  sposób  otrzymano  dla  acetyloacetonu  pK—pK  Ti  4;  również  więc  i  w  tym 
przypadku  w  wyniku  wzbudzenia  wzrasta  kwasowość  kwasu. 
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4.  SZYBKOŚĆ  REAKCJI  PROTOLITYCZNYCH 

Równowagi  protolityczne  ustalają  się  na  ogół  tak  szybko,  że  dotychczas  nie  udawało 
się  zmierzyć  ich  szybkości,  z  wyjątkiem  kilku  przypadków  szczególnych,  np.  tautomerii 
keto-enolowej,  którą  należy  również  uważać  za  reakcję  protolityczną.  Wspomniane 
poprzednio  występowanie  równowag  protolitycznych 

ROH*  +  H20  RO*~  +  H30+  (89) 

w  okresie  życia  cząsteczki  wzbudzonej,  wynoszącym  ok.  10-8s,  umożliwiło  po  raz 
pierwszy  wyznaczenie  tej  szybkości  drogą  pomiarów  względnej  wydajności  fluore- 
scencji.  W  świetle  współczesnych  poglądów  na  kinetykę  reakcji  należy  przyjąć  dla 
reakcji  dwucząsteczkowych  występowanie  stanu  pośredniego,  co  zostało  już  sformuło¬ 
wane  w  równaniu  (VI,  119).  Reakcję  protolizy  można  więc  zapisać  w  postaci: 

ROH*  +  H20^  (R0*~-H30+)  RO*~  +  H30+  (90) 

gdzie  ROH*  jest  kwasem,  RO*“  anionem;  obie  cząstki  znajdują  się  we  wzbudzonym 
stanie  elektronowym;  zespół  (RO*~  •  H30+)  bywa  określany  jako  „kompleks  zderze¬ 
niowy”;  pojęcie  to  przypomina  wprowadzone  przez  Bjerruma  pojęcie  zasocjowanej  pa¬ 
ry  jonowej.  Ze  stanu  określonego  w  ten  sposób  może  zachodzić  albo  rozdzielenie  jonów 
przez  dyfuzję  ( kD ),  albo  reakcja  (&2)  prowadząca  do  powstania  ROH*  i  H20.  Całkowita 
szybkość  reakcji  dysocjacji  względnie  asocjacji,  oznaczona  przez  stałą  k  lub  k,  zależy 
nie  tylko  od  k\  lub  k2,  lecz  również  od  stałych  dyfuzji  kD  lub  kD.  Oznaczając  wydajność 
kwantową  fluorescencji  kwasu  ROH*  przez  rj0 ,  a  wydajność  kwantową  w  przypadku, 
gdyby  podczas  trwania  wzbudzenia  nie  zachodziła  żadna  reakcja  protolityczną  przez  ł] 

9  A.  W  e  1 1  e  r,  Z.  Elektrochem.  56,  662  (1952). 

2)  G.  Scheibe,  D.  Briick,  Z.  Elektrochem.  54,403  (1950). 
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i  przyjmując,  że  wskutek  reakcji  protolitycznej  znika  część  cząsteczek  ROH*, 
napisać5  > : 

_V_  =  1,+t/%ĆH3o+ 

1  -j-T  kc-R3Q+  -\-kv 


można 

(91) 


gdzie  t  i  r'  są  średnimi  czasami  zanikania  fluorescencji  kwasu  względnie  anionu  w  nie¬ 
obecności  reakcji  protolitycznej.  Wprowadzając  stale  równowagi: 


otrzymuje  się 


1 


K 


(c) 


/I 

1  T 


4^ 

ri 


rk  K&  T 


/±  ch3o+ 


(92) 

(93) 


Przedstawiając  graficznie  1^/|— lj  jako  funkcję  cH3o+/±  otrzymujemy  dla  dosta¬ 


tecznie  rozcieńczonych  roztworów  prostą,  z  której  nachylenia  oraz  odcinka  rzędnej 
odpowiadającego  wyrazowi  wolnemu  w  równaniu  prostej  można  obliczyć  wartości 


rk  i 


Ki 


(C) 


Czasy  zanikania  r  i  r'  mogą  być  zmierzone  oddzielnie;  dla  /9-naftolu 


otrzymano  np.  1,1  •  10~8  względnie  0,8  •  10~8  s,  Tym  samym  dane  są  wszystkie  wiel¬ 
kości  potrzebne  do  obliczenia  k,  K^ęy  i  k.  W  temp.  25°C  otrzymuje  się  na  stałą  szybkości 
asocjacji  wartość  k  =  5,1  •  1010,  a  na  stalą  dysocjacji  k  =  4,1  •  10  [l/mol  •  s]. 

Wartość  k  jest  tego  samego  rzędu  wielkości,  po  bezwzględna  stała  szybkości  dyfuzji2* 
kD.  Wynika  stąd,  że  dla  szybkości  reakcji  asocjacji  decydujące  znaczenie  ma  dyfuzja. 
Złączenie  się  jonów  w  obojętną  cząsteczką  ( kz )  zachodzi  praktycznie  przy  każdym 
zderzeniu.  Dla  stężenia  jonowego  1  mol/l  asocjacji  nastąpi  w  ciągu  2  •  10-11  s.  Szybkość 
dysocjacji  jest  znacznie  mniejsza  i  wymaga  widocznie  pewnej  energii  aktywacji,  którą 
można  wyznaczyć  z  zależności  k  od  T. 

Metoda  badania  fluorescencji  jest  jednak  przydatna  tylko  w  przypadkach  szcze¬ 
gólnych,  ponieważ  procesy  wygaszania  częstokroć  utrudniają  lub  wręcz  uniemożliwiają 
pomiary.  Szczególnie  interesująca  jest  więc  możliwość  wyznaczania  szybkości  takich 
reakcji  również  innymi  metodami.  Z  uwagi  na  to,  że  podczas  reakcji  zmienia  się  na 
skutek  różnic  w  stopniu  uwodnienia  cząstkowa  objętość  molowa  rozpuszczonych  sub¬ 
stancji,  położenie  równowagi  zależy  od  ciśnienia,  podobnie  jak  w  przypadku  dyso¬ 
cjacji  gazów.  Jeżeli  roztwór  zostanie  poddany  działaniu  ultradźwięków,  to  kompresja 
i  dyl atacja  (sprężanie  i  rozprężanie)  następują  po  sobie  tak  szybko,  że  ustalanie  się 
równowagi  nie  może  nadążyć  za  zmianami  gęstości;  w  związku  z  tym  szybkość  roz¬ 
chodzenia  się  dźwięku  staje  się  zależna  od  częstości  i  wykazuje  anormalną  dyspersję, 
przy  czym  równocześnie  wzrasta  silnie  pochłanianie  dźwięku.  Z  pomiarów  absorpcji 


X)A.  W  e  1 1  e  r,  Z.  Elektrochem.  56,  662  (1952);  Z.  physik.  Chem.  N.  F.  3,  238  (1955). 
2)  P.  D  e  b  y  e,  Trans.  Electrochem.  Soc.  82,  265  (1942). 
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dźwięku  jako  funkcji  częstości,  można  wnioskować  o  szybkości  dysocjacji  i  asocjacji1*. 
Na  czas  relaksacji  %  równowagi,  tj.  czas,  w  którym  małe  odchylenia  stężenia  Ac  od  stę¬ 
żenia  równowagi  maleją  do  wartości  Ac]ey  otrzymuje  się  wyrażenie: 

kA~k(cA--\-cS30+)  ^  ^ 

Czas  relaksacji  zależy  zatem  od  stężenia.  Odniesiony  do  pojedynczej  cząsteczki  kwasu 
współczynnik  ekstynkcji  dźwięku  określony  jest  wzorem: 

=  <95> 

gdzie  A  jest  długością  fali,  oj  =  2 nv  jest  częstością  kołową  fali  dźwiękowej,  natomiast  A 
jest  stałą,  którą  można  obliczyć  ze  ściśliwości  roztworu  i  cząstkowych  objętości  molo¬ 
wych.  Dla  oj  =  1/t  absorpcja  dźwięku  osiąga  maksimum.  Na  podstawie  zależności 
od  stężenia  można  uwarunkowany  reakcją  protolityczną  efekt  relaksacji  oddzielić  od 
innych  możliwych  efektów  relaksacji  (np.  od  wspomnianego  w  p.  2  rozdz.  VI  efektu 
relaksacji  chmury  jonowej),  co  umożliwia  obliczenie  stałych  k  i  k  z  równania  (94). 
Otrzymuje  się  wyniki  podobne  do  uzyskanych  metodą  widm  fluorescencyjnych. 

Obliczone  szybkości  można  sprawdzić  w  inny  jeszcze  sposób2*.  Przesuwa  się  układ 
znajdujący  się  w  równowadze  protolitycznej  nie  w  polu  ultradźwięków,  lecz  w  silnym 
polu  elektrycznym.  Chodzi  tu  zatem  o  zależność  od  czasu  opisanego  już  w  p.  5  rozdz.  VI . 
efektu  napięcia  dysocjacyjnego;  przy  zastosowaniu  szybkozmiennych  impulsów  wysoko¬ 
napięciowych  (o  czasie  trwania  10~5  do  10~7  s)  stopień  dysocjacji  a  nie  może  nadążyć 
za  czasową  zmianą  natężenia  pola,  występują  więc  odchylenia  od  wartości  równowa¬ 
gowej,  zależne  z  kolei  od  czasu  relaksacji  r.  Równanie  (94)  określa  wartości  t,  które 
można  wyznaczyć  drogą  pomiarów  przewodnictwa  w  mostku  wysokich  częstotliwości. 
A  a  jako  funkcja  czasu  trwania  impulsu  wykazuje  w  obszarze  relaksacji  dyspersję, 
dzięki  czemu  można  wyznaczyć  r,  a  tym  samym  z  równania  (94)  wartości  k  i  k.  W  ten 

k\ 

sposób  zmierzono  stałą  szybkości  reakcji  zobojętniania  H+-f-OH~  H20  otrzymując 
kx  =  1,3  •  lO^fl/mol  •  s]  dla  temperatury  25°C.  Stała  ta  jest  również  określona  przez 
częstość  zderzeń  jonów  wynikającą  z  dyfuzji,  jeżeli  przyjmie  się,  że  odległość  między 
jonami  w  chwili  reakcji  wynosi  5  do  8  A.  Oznaczałoby  to,  że  jony  mogą  się  łączyć  także 
za  pomocą  dwóch,  a  nawet  trzech  wiązań  wodorowych. 

Można  wreszcie  określić  szybkość  dysocjacji  kwasu  również  metodami  elektro- 
kinetycznymi,  np.  polarograficznie  (por.  rozdz.  XV),  jeżeli  dysocjacja  poprzedza  re¬ 
akcję  elektrodową.  Wówczas  dysocjacja  kwasu  zmniejsza  tzw.  prąd  graniczny  tym 
bardziej,  im  wolniej  przebiega.  Wyznaczone  tą  metodą  stałe  dysocjacji  i  asocjacji  są 
zgodne  z  wynikami  otrzymanymi  za  pomocą  omówionych  poprzednio  metod3*. 

M.  E  i  g  e  n,  G.  K  u  r  t  z  e,  K.  Tamm,  Z.  Elektrochem.  57,  103  (1953);  M.  E  i  g  e  n, 
Z.  physik.  Chem.  N.  F.  1, 176  (1954);  The  Study  of  Fast  Reactions,  Disc.  Faraday  Soc.  17  (1954). 

2)  M.  Eigen,  J.  Schoen,  Z.  physik.  Chem.  N.  F.  3,  126  (1955);  Z.  Elektrochem.  59,  483  (1955); 
M.  Eigen,  L.  de  Maeyer,  Z.  Elektrochem.  59,  986  (1955);  60,  1037  (1956).  Tam  podano  lite¬ 
raturę  dotyczącą  innych  tego  rodzaju  metod  pomiarowych. 

3)  Por.  R.  R  ii  e  t  s  c  h  i,  Z.  physik.  Chem.  N.  F.  5,  323  (1955)  i  tam  podana  literatura. 
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5.  ROZSZERZENIE  TEORII  BRÓNSTEDA 

Omówione  już  w  p.  2  rozdz.  IX  przewodnictwo  rozpuszczalników,  w  których  nie 
zachodzi  prototropia,  skłoniło  licznych  autorów  do  prób  włączenia  reakcji  typu  (IX, 8) 
do  systematyki  kwasów  i  zasad,  tzn.  do  zastąpienia  teorii  Brónsteda  ujęciem  ogól¬ 
niejszym.  Najbardziej  znaną  próbą  tego  rodzaju  jest  teoria  Lewisa1),  związana  z  opra¬ 
cowaną  przez  niego  oktetową  teorią  wiązań  chemicznych.  Definiuje  on  kwasy  i  zasady 
w  sposób  następujący:  kwasy  są  to  substancje ,  które  mogą  przyjąć  wolną  parę  elektro¬ 
nową  od  innego  atomu  lub  grupy  atomowej  tworząc  wiązanie  kowalencyjne;  zasadami 
natomiast  są  substancje,  które  dysponują  tego  rodzaju  wolnymi  parami  elektronowymi. 

Nietrudno  zauważyć,  że  taka  definicja  zasady  jest  identyczna  z  definicją  Brónsteda, 
gdyż  każda  cząsteczka,  która  może  przyjąć  proton  (z  utworzeniem  wiązania  niepolar- 
nego),  zawiera  także  wolną  parę  elektronową,  uczestniczącą  w  tym  właśnie  wiązaniu. 
Wynika  stąd,  że  w  drugim  okresie  układu  periodycznego  tylko  atomy  N,  O  i  F  mogą 
być  nośnikami  właściwości  zasadowych.  Definicja  kwasu  według  Lewisa  jest  jednak 
istotnie  ogólniejsza  od  definicji  Brónsteda,  nie  ogranicza  się  bowiem  jedynie  do  czą¬ 
steczek  zdolnych  do  oddawania  protonów.  Obejmuje  ona  wszystkie  substancje  zawie¬ 
rające  atomy  lub  grupy  atomowe  o  niecałkowicie  zapełnionych  powłokach  elektrono¬ 
wych,  jak  np.  S03,  BF3,  Ag1,  Cu2+  itd.  Definicja  ta  ma  jednak  tę  słabą  stronę,  że  nie 
obejmuje  odszczepiających  protony  kwasów  Brónsteda,  które  muszą  być  ujęte  w  od¬ 
dzielną  klasę  tzw.  kwasów  H.  Według  definicji  Lewisa  można  liczne  reakcje,  szcze¬ 
gólnie  z  dziedziny  chemii  związków  kompleksowych,  traktować  jako  reakcje  typu 
kwas-zasada.  Przykładem  może  tu  być  tworzenie  się  ‘kompleksu  [Cu(NH3)4]2+,  w  któ¬ 
rym  miedź  otoczona  jest  stabilnym  oktetem  elektronowym,  czy  też  kompleksów  metali 
z  cyklopentadienylem,  jak  np.  Fe(C5H5)2  z  powłoką  elektronową  atomu  Fe2)  taką  jak 
w  kryptonie. 

Kwasy  Lewisa  wykazują  te  same  typowe  właściwości  co  kwasy  H:  są  zdolne  do  zobojętniania  zasad, 
do  wypierania  słabszych  kwasów  z  ich  soli,  do  wywoływania  zmiany  barwy  wskaźników,  do  spełniania  roli 
katalizatorów  kwasowych  itd.  Tak  np.  BC13  ulega  zobojętnieniu  przez  zasadę,  którą  stanowi  aceton,  przy 
czym  powstaje  związek  cząsteczkowy  C13B  <—  O  =  C(CH3)2.  Gdy  wprowadzimy  barwnik  silniej  zasadowy, 
aceton  zostanie  wyparty,  przy  czym  powstanie  nowy  związek  cząsteczkowy:  barwnik-BCl3,  z  równoczesną 
zmianą  barwy  wskaźnika.  Związek  ten  ulega  rozkładowi,  pod  działaniem  jeszcze  silniejszej  zasady,  np. 
pirydyny  lub  amin  trzeciorzędowych,  przy  czym  powstają  połączenia  typu  C13B  <—  NR3. 

Bjerrum  próbował3)  połączyć  zalety  teorii  Brónsteda  i  Lewisa  wprowadzając  po¬ 
jęcie  anty zasady .  W  ten  sposób  otrzymuje  się  następujący  schemat  definicyjny: 

1(  G.  N.  L  e  w  i  s,  Valence  and  the  Structure  of  Atoms  and  Molecules,  New  York  1923 ;  jf.  Franklin 
Inst.  226,  293  (1938). 

2)  Por.  E.  O.  Fischer,  Z.  angew.  Chem.  67,  475  (1955). 

I  3)  I.  Bjerrum,  Z.  angew.  Chem.  63,  527  (1951);  Naturwiss.  38,  461  (1951). 
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kwasy:  odszczepianie  protonów, 

anzyzasady:  przyjmowanie  par  elektronowych, 

zasady:  przyjmowanie  protonów  lub  oddawanie  par  elektronowych. 

Całkowicie  symetryczna  i  ogólna  systematyka  kwasów  i  zasad,  pozbawiona  usterek 
dawniejszych  definicji,  została  wprowadzona  niezależnie  przez  Usanowicza^  oraz 
przez  Eberta  i  Konopika2). 

Kwasy  są  to  substancje,  które  odszczepiają  protony  lub  dowolne  inne  kationy  względ¬ 
nie  przyłączają  dowolne  aniony;  zasady  są  to  substancje,  które  przyłączają  ' protony  lub 
dowolne  kationy  względnie  mogą  odszczepiać  ■  elektrony  lub  dowolne  aniony  '. 

Można,  w  związku  z  tym  rozróżniać  kwasy  donorowe  i  akceptorowe  oraz  takież 
zasady.  Definicje  te  obejmują  wszystkie  dotąd  omawiane  reakcje  typu '  kwas-zasada, 
a  więc  również  i  jonotropię  reakcji  (IX, 8)  i  (IX, 9),  lub  reakcje  typu: 

CHJ  +  N(CH?)3  N(CH3)4+  +  J-  ,  ' 

'  N(CH3)|  +  OH-  ?±  N(ĆH3)3  +  ch3oh  ..  ,  . 

■  AsC13  +  C5H5N  *±  C5H5NAsC12+  +  Cl-  i  ' 

Fe(CN)3  +  3KCN^3K+4-Fe(CN)^  ) 

Wszystkie  te  reakcje  przebiegają  według  schematu  równania  (4).  Nawet  reakcje  rędoks, 
prowadzące  do  tworzenia  się  soli,  można  uważać  za  reakcje  typu  kwas-zasada 

Cl2  4-  2Na  2Na+  4~  2C1~  .  '  '  -  (97) 

Zasada  Na  oddaje  kwasowi  Cl2  elektrony,  przy  czym  powstaje  kwas  kationowy  Na+ 
i  zasada  anionowa  CC.  Reakcje  (IX,  10)  przebiegają  zasadniczo  zupełnie  analogicznie. 
Można  się  jedynie  spierać  o  to,  czy  tego  rodzaju  konsekwentna  systematyzacja  jest 
w  ogóle  celowa3),  gdyż  w  niektórych  przypadkach  kwasy  H  odgrywają  jednak  pewną 
rolę  i  nie  można  ich  zastąpić  kwasami  z  definicji  ogólnej.  Dotyczy  to  zwłaszcza  skali 
mocy  kwasów.  W  ten  sposób  np.  NH3  jest  wobec  kwasów  H  zasadą  słabszą  niż  OH-, 
podczas  gdy  wobec  kationów  Ag+  jako  kwasu  jest  zasada  silniejszą,  co  wynika  stąd, 
że  w  roztworach  wodnych  występuje  trwały  kompleks  [Ag(NH3)2]+,  gdy  tymczasem 
AgOH  jest  całkowicie  zdysocjowany.  Włączenie  reakcji  kompleksowych  i  reakcji  redoks 
do  systematyki  reakcji  typu  kwas-zasada  zostało  z  tego  względu  odrzucone  przez  nie¬ 
których  autorów  jako  nadmiernie  formalne. 

M.  Ussanowicz,  Ż.  obsscg.  chim.  9,  182  (1939);  por.  także  H.  G  e  h  1  e  n,  Z.  physik. 
Chem.  203,  125  (1954). 

2)  L.  Ebert,  N.  K  o  n  o  p  i  k,  Ósterr.  Chem.  Ztg.  50,  184  (1949). 

3)  Por.  R.  P.  Bell,  Acids  and  Bases,  London  1952.  —  R.  P.  Bell,  The  Proton  in  Chemistry, 
London  1961. 
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Poprzednio  wprowadzone  różnice  potencjałów  na  granicy  faz  traktowano  w  sposób 
zupełnie  formalny  (por.  rozdz.  X,  p.  3).  W  przypadku  rozważań  nad  równowagami 
w  ogniwach  galwanicznych  było  to  zupełnie  wystarczające,  jednak  dla  zrozumienia 
procesów  zachodzących  na  poszczególnych  elektrodach  i  wielu  innych  zjawisk  (np.  zja¬ 
wisk  elektrokinetycznych,  właściwości  koloidów  itp.)  konieczne  jest  dokładniejsze 
wyobrażenie  o  granicy  faz. 


1.  TERMODYNAMIKA  POLARYZOWALNYCH  I  NIEPOLARYZOWALNYCH 
POWIERZCHNI  GRANICZNYCH 

Między  dwiema  fazami  występuje  zwykle  napięcie  Galyaniego  Acp  złożone  z  dwóch 
członów.  W  obszarach  bliskich  powierzchni  granicznej  przyjmuje  się  istnienie  warstw 
dipolowych  w  obu  fazach.  Powstanie  tych  warstw  może  mieć  różne  przyczyny.  W  meta¬ 
lach  np.  środki  ciężkości  ładunków  dodatniego  i  ujemnego  nie  pokrywają  się  dokładnie 
(por.  rozdz.  III,  p.  5),  natomiast  w  fazie  elektrolitu  obojętne  cząsteczki,  stanowiące 
dipole  trwałe\  lub  indukowane,  mogą  tworzyć  warstwę  dipolową  układając  się  w  sposób 
uporządkowany.  Cząsteczkami  takimi  mogą  być  cząsteczki  rozpuszczalnika,  np.  wody. 
Często  na  granicy  faz  adsorbują  się  specyficznie  jony,  adsorpcja  ta  jest  wynikiem  od¬ 
działywań  chemicznych,  a  nie  jest  spowodowana  elektrycznym  przyciąganiem  jonów 
odmiennego  znaku  przez  nadmiar  ładunku  elektrycznego  na  granicy  fazy  metalicznej. 
Ładunek  tych  specyficznych  zaadsorbówanych  jonów  jest  równoważony  częściowo 
przez  nadmiar  elektronów  fazy  metalicznej,  a  częściowo  przez  jony  przeciwnego  znaku 
znajdujące  się  nieco  dalej  od  powierzchni  granicznej  w  fazie  elektrolitu.  Tak  więc  część 
warstwy  podwójnej  znajdująca  się  w  fazie  ciekłej  składa  się  z  warstwy  dipolowej  utwo¬ 
rzonej  z  jonów  o  znakach  przeciwnych.  Warstwy  podwójne  są  przyczyną  występowa¬ 
nia  skoku  potencjału  Ay  na  granicy  faz.  Drugim  członem  napięcia  Galyaniego  jest 
napięcie  Volty  Aip;  przyczyną  jego  powstania  jest  nadmiar  ładunków  elektrycznych 
różnego  znaku  nagromadzonych  w  obu  fazach  w  formie  cienkich  warstw  przy  po¬ 
wierzchni  granicznej.  Te  dwa  zjawiska  prowadzą  do  wytworzenia  się  elektrochemicznej 
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warstwy  podwójnej  i  powstania  napięcia  Galvaniego.  Napięcie  to  jest  sumą  dwóch 
członów : 

Aq>*=  Aip  +  A%  (1) 

Równowagę  termodynamiczną  w  warstwie  granicznej  można  opisać  równaniem 
adsorpcyjnym  Gibbsa  (11,239). 

W  celu  określenia  warunków  równowagi  na  powierzchni  granicznej  metal-elektrolit 
rozpatrzmy  ogniwo 

M/MA,  KA,  H20/elektr.odn./M'  (2) 

/  /'  %  /" 

/  jest  badaną  powierzchnią  graniczną.  MA  jest  solą,  której  kation  M+  określa  potencjał, 
natomiast  anion  A-  nie  ma  wpływu  na  potencjał.  W  drugiej  soli  KA  żaden  z  jonów 
nie  wpływa  na  potencjał.  W  zależności  od  wyboru  elektrody  odniesienia  możemy  tu 
wyróżnić  kilka  przypadków.  Gdy  w  elektrodzie  badanej  i  elektrodzie  odniesienia  mamy 
ten  sam  elektrolit,  wówczas  na  granicy/'  nie  występuje  potencjał  dyfuzyjny.  Napięcie 
Galvaniego  elektrody  odniesienia  będzie  się  zmieniać  wraz  ze  składem  wspólnego  dla 
obydwu  elektrod  roztworu.  Gdy  elektroda  odniesienia  jest  odwracalna  w  stosunku 
do  jonu  M+,  wówczas  napięcie  powyższego  ogniwa,  tzn.  potencjał  badanej  elektrody, 
jest  równy  zeru.  Inna  możliwość  polega  na  tym,  że  stężenie  elektrolitu  przy  elektrodzie 
odniesienia  utrzymuje  się  stale,  a  zmienia  się  stężenie  elektrolitu  przy  elektrodzie  ba¬ 
danej.  W  tym  przypadku  na  granicy/'  pojawia  się  potencjał  dyfuzyjny.  W  żadnym  więc 
przypadku  nie  jest  możliwe,  na  podstawie  zmiany  potencjału,  wyciąganie  dokładnych 
wniosków  dotyczących  napięcia  Galvaniego  elektrody  badanej,  gdy  skład  elektrolitu 
nie  jest  stały.  Sprawa  przedstawia  się  podobnie  jak  w  przypadku  oznaczania  pH. 

Załóżmy,  że  elektroda  odniesienia  jest  odwracalna  w  stosunku  do  jonu  A-.  W  przy¬ 
padku  tzw.  doskonale  polaryzowalnej  elektrody  (patrz  niżej)  jest  obojętne,  jakiego  ro¬ 
dzaju  jest  elektroda  odniesienia.  Ogólnie  nie  jest  to  jednak  obojętne  i  dlatego  wybór 
elektrody  odniesienia  zaznaczamy  indeksem  (— ):  e_.  Równanie  adsorpcji  w  stałej 
temperaturze  T  i  pod  stałym  ciśnieniem  ma  według  wzoru  (11,239)  postać: 

do  ~  {T Jy[+  -)-  r A-  dftA. + re-d dp 

K+  +  ^H2O^H2C>)gr  (2) 

Jony  M+  określają  potencjał  na  granicy/,  a  jony  A“  na  granicy/'.  Potencjał  na  granicy /" 
określają  elektrony.  Dodatnie  jony  metalu  w  fazie  metalicznej  pozbawione  są  możli¬ 
wości  ruchu.  Warunki  równowagi  na  trzech  powierzchniach  granicznych  są  nastę¬ 
pujące 

(<$M+)g* -=  (dp m+)m  =  (4*m+)b  (warstwa  graniczna  przy  f)  (3) 

(dpA-) gr  =  {di Lr)odn  =  {dpe o)m  (warstwa  graniczna  przy/'  lub/")  (4) 

M  jest  czystą  fazą  metaliczną,  we  wnętrzu  której  panuje  równowaga  tzn. 

M“)  M  =  (^/%+)m  +  (df*e o)m  =  0  (5) 

Wprowadzając  zależności  od  (3)  do  (5)  do  równania  (2)  i  uwzględniając,  że  (dfiK+)gr  = 
(dp K+)a  i  (dp B2o)gr  =  (dp h2o)r  Otrzymamy 

do  —  (T reo )  {d[ie~  )M + r Ar(d{ie- )M/ + rK+(dpK+)n + -f1H2o(4wH2o)ii  (6) 
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Warstwa  graniczna  jako  całość  musi  być  elektrycznie  obojętna. 

(-^m++Ac+“  ^a-— ^eó)F  =  0  (7) 

Rozważmy  teraz  dwa  przypadki  graniczne.  Załóżmy  najpierw,  że  liczba  jonów  prze¬ 
chodzących  przez  powierzchnię  graniczną  jest  bardzo  mała.  Jest  to  możliwe  w  przy¬ 
padku  gdy:  1)  liczba  tych  jonów  jest  w  roztworze  niewielka  bądź  2)  przejście  przez 
granicę  faz  jest  silnie  zahamowane.  Pierwszy  przypadek  zachodzi,  gdy  potencjał  aktualny 
jest  tak  odległy  od  potencjału  normalnego  reakcji  elektrodowej,  że  stężenie  równowa¬ 
gowe  jonów  M+  jest  bardzo  małe.  Gdy  np.  metalem  w  ogniwie  jest  rtęć  a  eH  =  —0,5  V, 
wówczas  z  równania  (X,l  1 1)  można  wyliczyć,  że  aktywność  jonów  Hg+  jest  rzędu  10~21. 
Druga  możliwość  zachodzi,  gdy  przejście  jonów  potencjałotwórczych  przez  warstwę 
podwójną  jest  silnie  hamowane,  choć  termodynamicznie  możliwe.  Często  spotyka  się 
obydwa  przypadki  równocześnie.  Na  granicy  Hg/rozcieńczony  roztwór  H2S04,  przy 
potencjałach  ujemnych  w  stosunku  do  normalnej  elektrody  wodorowej,  aktywność 
jonów  Hg  w  stanie  równowagi  jest  bardzo  mała,  a  wydzielanie  się  wodoru  bardzo 
utrudnione.  (Elektrony  określają  potencjał  reakcji  elektrodowej  H3O+-j-e0  — >  1/2 
H2+H20).  Tego  rodzaju  elektrodom  można  nadać  odpowiedni  potencjał  za  pomocą 
zewnętrznego  źródła  napięcia;  stężenie  jonów  potencjałotwórczych  będzie  przy  tym 
zawsze  małe  dla  wszystkich  wartości  e.  Elektrody  tego  typu  uważa  się  za  praktycznie 
całkowicie  polary zowahie.  Ponadto  elektrody  te  mają  tę  własność,  że  przy  wszystkich 
potencjałach  praktycznie  nie  płynie  przez  nie  prąd.  W  tym  przypadku  mamy: 

d/j,KA  —  (dpK+  -j-  dpA~)R  x  0  i  (dp H2o)r  ~  0  (8) 

Im  mniejsza  jest  aktywność  MA  w  warunkach  równowagi,  tym  dokładniej  spełnione 
są  przybliżone  równości  (8)  i  wszystkie  na  ich  podstawie  wyprowadzone  zależności. 
Przypadek  idealny  gdy  dpKA  =  dpR20  =  0  określa  się  jako  elektrodę  doskonale  polary- 
zowalną.  Możemy  dalej  przyjąć  następujące  przybliżone  równania: 

(rm-re-)F  a  Vm  i  (rK,-rA.)FzVR  (9) 

Vm  i  Vb  oznaczają  nadmiary  ładunków  elektrycznych  w  warstwie  podwójnej,  odpo¬ 
wiednio  w  jej  części  znajdującej  się  w  metalu  i  w  roztworze.  Udział  jonów  M+  w  budowie 
warstwy  podwójnej  od  strony  roztworu  można  pominąć.  Przy  małych  lecz  skończonych 
stężeniach  MA  należy  dodatkowo  założyć,  że  jony  M+  nie  adsorbują  się  specyficznie 
na  powierzchni  granicznej.  Specyficzna  adsorpcja  jonów  M4  może  prowadzić  do  dużo 
większych  błędów  niż  to  przyjęto  w  założeniach  (8).  Należy  pamiętać,  że  w  miarę 
wzrostu  stężenia  jonów  M+  w  roztworze  założenia  (8)  i  (9)  coraz  bardziej  odbiegają 
od  rzeczywistego  stanu  rzeczy.  Nie  można  również  powiedzieć,  jaka  np.  część  r/M+ 
w  warstwie  podwójnej  znajduje  się  po  stronie  roztworu  a  jaka  po  stronie  metalu.  Wpro¬ 
wadzając  wyrażenia  (8)  i  (9)  do  ogólnego  równania  (6)  i  uwzględniając  warunek  (7) 
otrzymamy : 

-*>  =  Jr  =  ^(dki-dk-) 


(10) 
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lub  ze  względu  na  to,  że  dpf-  =  dpj^  (metale  na  końcach  ogniwa  są  jednakowe) 


■da  =  Fd((pm-(pw ) 


da 

de 


P,T,fi 


—  Vm  —  Vr 


(U) 


Jest  to  tzw.  równanie  Lippmanna X)  wiążące  ładunek  na  metalu  z  nachyleniem  krzywej 
elektrokapilarnej  o=f(e).  Równanie  to  jest  słuszne  dla  elektrod  doskonale  polaryzo¬ 
wanych.  Można  je  jeszcze  stosować  z  dobrym  przybliżeniem,  gdy  stężenia  jonów 
określających  potencjał  są  skończone  lecz  bardzo  małe  w  porównaniu  do  stężenia  nie¬ 
aktywnej  soli  i  stężenia  rozpuszczalnika,  tzn.  gdy  można  uważać  za  słuszne  przybliżone 
założenia  (8)  i  (9). 

W  maksimum  krzywej  elektrokapilarnej  całkowicie  polaryzowalnej  elektrody  rju  —  0, 
tzn.  że  na  metalu  nie  ma  wolnych  ładunków.  W  sposób  poglądowy  można  to  sobie 
wyobrazić  następująco:  nośniki  nadmiaru  ładunku  na  powierzchniach  warstw  gra¬ 
nicznych  między  fazami  odpychają  się  wzajemnie,  przez  co  zmniejsza  się  praca  po¬ 
trzebna  do  utworzenia  nowej  powierzchni.  Napięcie  powierzchniowe  jest  mniejsze  niż 
w  przypadku,  gdy  na  powierzchni  nie  ma  ładunków  elektrycznych.  Znak  ładunku 
elektrycznego  nie  odgrywa  tu  roli.  Przy  e  >  emax  mamy  rjM  >  0  zaś  przy  e  <  emax, 
rjM  <  0.  Ze  zmianą  e  ładunki  po  obu  stronach  powierzchni  granicznej  zbliżają  się  do 
siebie,  jednak  przejść  przez  nią  nie  mogą.  Elektroda  doskonale  polaryzowalna  zachowuje 
się  pod  pewnymi  względami  podobnie  do  kondensatora.  Na  tej  podstawie  możemy 
wprowadzić  nową  wielkość:  pojemność  {różniczkową)  elektrody. 


_  drjM 

~  8A<p 

Dla  elektrody  doskonale  polaryzowalnej  możemy  napisać2^ 


(12) 


Q  — 

8A(p  de 


de2 


(13) 


Pojemność  elektrody  można  otrzymać  przez  dwukrotne  różniczkowanie  krzywej  elektro¬ 
kapilarnej. 

Jeśli  założymy,  że  C  nie  zależy  od  e,  co  odpowiada  zachowaniu  się  prostego  kon¬ 
densatora,  to  po  scałkowaniu  równania  (13)  z  warunkami  brzegowymi  rj  —  0  przy 

®  ®jnax 

V  =  C(e-em„)  =  --^-  (14) 

Wówczas  krzywa  elektrokapilarna  będzie  opisana  równaniem 

(<W~o)  =  y(e-emax)2  (15) 

G.  L  i  p  p  m  a  n  n,  'Ann.  Physik.  149,  546  (1873);  Ann.  Chim.  Phys.  (5)  5,  494  (1875). 

2)  Ponieważ  skład  roztworu  elektrody  doskonale  polaryzowalnej  jest  niezależny  od  wymuszonego 
potencjału,  więc  (Zfę?)el.  odn  =  const  i  de  jest  równe  zmianie  ńcp  elektrody  polaryzowalnej. 
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Jest  to  równanie  paraboli  (początek  układu  znajduje  się  w  maksimum  elektrokapilar- 
nym).  Na  rys.  90  pokazano  krzywe  elektrokapilarne  kilku  powierzchni  granicznych 
z  ciekłą  rtęcią.  Krzywe  mają  przebieg  zbliżony  do  paraboli.  Przy  dokładnym  zbadaniu 
przebiegu  krzywych  okazuje  się,  że  występują  pewne  odstępstwa  od  równania  (15). 
Krzywe  są  niesymetryczne,  a  położenie  (maksimum  zależy  od  rodzaju  elektrolitu.  C  nie 
jest  więc  stałe.  Przyczyny  tych  odchyleń  zostaną  omówione  dalej.  Należy  jednak  pa¬ 
miętać,  że  równanie  (11)  jest  słuszne  w  każdym  przypadku,  gdy  elektroda  jest  całko¬ 
wicie  polaryzowalna.  Maksimum  krzywej  we  wszystkich  trzech  przykładach  pokazanych 
na  rys.  90  odpowiada  zerowemu  ładunkowi  metalu. 


?l _ I _ _J _ i _ 

0  0,5  1,0  1,5  1/ 


Rys.  90.  Krzywe  elektrokapilarne  rtęci  w  różnych  roztworach  elektrolitów 


Powróćmy  obecnie  do  drugiego  przypadku  granicznego,  gdy  stężenie  jonów  M+ 
określających  potencjał  jest  skończone,  a  stężenie  soli  obojętnej  elektrycznie  jest  bardzo 
małe  lub  równe  zeru1*.  Załóżmy  dodatkowo,  że  przejście  jonów  M+  przez  warstwę 
podwójną  nie  jest  niczym  hamowane.  Eksperymentalnie  oznacza  to,  że  prąd  wymiany 
jonów  M+  (patrz  rozdz.  XIII,  p.  3 a)  jest  duży  w  porównaniu  z  prądem  w  obwodzie 
zewnętrznym.  Oznaczmy  ten  przypadek  jako  elektrodę  niepolaryzowalną.  W  tych  wa¬ 
runkach  równania  (6)  i  (7)  będą  miały  postać 

do  —  (/V  -^eo)  (dpe~)u-\-rA-(dfieg)M' (16) 

r^-r^-Fe-  =  o  (17) 

W  końcu  otrzymamy : 

-da  =  (/V-i»  (4%  -^O+A^o^o)*  (18) 


Jeśli  istnieje  duży  nadmiar  soli  obojętnej,  to  elektroda  praktycznie  nie  jest  całkowicie  polaryzowalna 
(przy  zmianie  potencjału  będzie  w  ogniwie  płynąć  prąd,  którego  nie  można  pominąć);  jednak  i  w  tych 
warunkach  można  jeszcze  z  dobrym  przybliżeniem  stosować  równania  dla  elektrody  polaryzowalnej , 
o  ile  tylko  jony  potencjałotwórcze  nie  adsorbują  się  na  elektrodzie  specyficznie.  O  możliwości  stosowania 
tych  równań  decyduje  realność  założeń  (8)  i  (9). 


29  Elektrochemia 
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Jeśli  przyjmiemy  rozpuszczalnik  (H20)  za  substancję  odniesienia  przy  określeniu  F, 
to  znaczy  założymy  jTH20  =  0,  to 

-^-=~F(rxt-re-)  =  FrA.  (19) 


(Znaczenie  potencjału  e_  objaśniono  poprzednio). 

Zmieniając  potencjał  niepolaryzowalnej  elektrody  przez  zmianę  stężenia  jonów 
•określających  potencjał  i  mierząc  odpowiednie  wartości  napięcia  powierzchniowego 
możemy  z  otrzymanej  w  ten  sposób  krzywej  elektrokapilarnej  wyznaczyć  FA-.  Nie  jest 
natomiast  możliwe  określenie  ładunku  metalu  lub  _Te-  oddzielnie.  Nie  wiemy  bowiem, 
jaka  część  Fu+  odnosi  się  do  powierzchni  metalu,  a  jaka  do  powierzchni  warstwy  pod¬ 
wójnej  od  strony  elektrolitu.  Zakładając,  że  przy  dostatecznie  dodatnich  potencjałach 
tylko  aniony  A~  znajdują  się  w  elektrolitycznej  części  warstwy  podwójnej,  a  wszystkie 
kationy  są  stamtąd  wyparte  wskutek  działania  znajdującego  się  na  metalu  ładunku  można 
przyjąć,  że  :  ;  ; 

■^A-  ~  Vn  —  ł?M 

Dalsza  różnica  w  stosunku  do  doskonale  polaryzowalnej  elektrody  polega  na  tym, 
że  de  nie  jest  miarą  zmiany  napięcia  Galvaniego  elektrody  badanej.  Ponieważ  nie  znamy 
żadnej  zależności  między  rjM  i  a,  którą  można  by  wyznaczyć  eksperymentalnie,  przeto 
i  równania  (13)  nie  można  stosować  do  elektrod  niepolaryzowalnych. 

Przytoczone  ujęcie  elektrody  niepolaryzowalnej  uznano  za  słuszne,  choć  dane 
doświadczalne  nie  wydają  się  potwierdzać  równania  (19)  lub  równoważnego  mu  równa¬ 
nia  (Wa)^.  5 


da  da 

^ma  F  Td  In  aMA 


- ffa. . 


(19a) 


Fma  jest  potencjałem  chemicznym  soli  MA2).  Rozstrzygnięcie,  kiedy  elektrodę  w  danym 
elektrolicie  można  uważać  za  całkowicie  polaryzowalną  i  stosować  do  niej  odpowiednie 
równania,  jest  w  wielu  przypadkach  bardzo  trudne. 


2.  TEORIE  STRUKTURY  WARSTWY  PODWÓJNEJ 

Większość  dotychczasowych  teorii  budowy  i  właściwości  warstwy  podwójnej  wy¬ 
chodziła  z  modelu,  w  którym  przyjmuje  się,  że  potencjał  w  metalu  jest  stały  aż  do  samej 
powierzchni,  natomiast  roztwór  jest  pozbawionym  struktury  dielektrykiem,  w  którym 
rozmieszczone  są  nośniki  ładunków.  Wychodząc  z  tych  założeń  oblicza  się  oddziaływanie 
między  nośnikami  ładunków  a  naładowanym  elektrycznie  metalem. 

Najprostszy  model  warstwy  podwójnej  podał  w  swoim  czasie  Helmholtz.  Zgodnie 
z  nim  warstwa  podwójna  od  strony  roztworu  jest  sztywną  warstwą  utworzoną  z  jonów. 
Pojemność  takiej  warstwy  powinna  być  niezależna  od  potencjału,  co  nie  jest  zgodne 

Wyprowadzenie  tego  równania  jest  analogiczne  do  wyprowadzenia  równania  (19).  Bierzemy  zależ¬ 
ność  (6)  dla  (d% M+)E,  i  uwzględniamy,  że  dfiMA  —  A-)B. 

2)  D.  C.  G  r  a  h  a  m  e,  R.  B.  W  h  i  t  n  e  y,  J.  Am.  Chem.  Soc.  64,  1548  (1942). 
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z  doświadczeniem.  Gouy  i  Chapman1-1  zmodyfikowali  model  pierwotny  i  uwzględnili 
ruch  cieplny  cząsteczek.  Warstwa  w  ich  ujęciu  jest  warstwą  rozmytą,  a  statystyczny 
rozkład  ładunków  elektrycznych  warstwy  podobny  jest  do  rozkładu  ładunku  elek¬ 
trycznego  w  chmurze  elektronowej  w  teorii  Debye’a-Hiickela.  Podchodząc  podobnie 
do  zagadnienia  wymienieni  badacze  obliczyli  właściwości  warstwy  podwójnej  na  pod¬ 
stawie  przyjętego  modelu. 

Średnia  w  czasie  gęstość  ładunku  elektrycznego  w  odległości  x  od  powierzchni 
metalu  wynosi  według  statystyki  Boltzmanna  i  analogicznie  do  równania  (VI,  11) 

=  (20) 

cpx  jest  potencjałem  w  punkcie  odległym  o  x  od  powierzchni,  <pTi  zaś  potencjałem  w  fazie 
objętościowej.  Zależność  między  qx  i  pokreślą  równanie  Poissona  (1,64)  względnie  (1,83). 


A<p  = 


d2<p 

dx1 


4  7ŻQX 


(21) 


d2 


Laplasjan  w  tym  jednowymiarowym  zagadnieniu  upraszcza  się  do  ^  {(P  zmienia  się 

tylko  w  kierunku  x).  Zakłada  się  niezależność  e  od  x2).  Podstawiając  do  wzoru  (21) 
wyrażenie  na  qx  z  równania  (20)  otrzymamy: 


d2(p 


dcc2  e 

a  dalej  uwzględniając  tożsamość 


zM<P-<Pk) 


kT 


(22) 


d2cp  _  1  d  ld(p 
dcc2  2  d(p\dx 


lim  ~  =  0 

X-*oO  uX 


i  warunki  brzegowe 

lim  (px  =  <pR 

X-»>00 

możemy  scałkować  wyrażenie  (22)  względem  9 o  otrzymując 

Dla  najprostszego  przypadku,  gdy  roztwór  zawiera  tylko  elektrolit  z,  ^-wartościowy3* 
(#+  =  I-sl)  —  z  i  N+  =  N_  =  N )  wyrażenie  (23)  upraszcza  się  do 


■1 


(23) 


dcp 

dx 


ISnkTN] 1/2 


\ 


7 


»o  (<P—Vb) 


eXp '  2 kT 
I  SitkTN  \t,z 


■  V 


1 


sinh 


]  -  exp  | 

ze0(<p-(pR) 


ze0((p  —  <pR) 


2  kT 


)]- 


(23  a) 


2kT 


G.  Gouy,  J.  Physiąue  (4)  9,  457  (1910);  D.  L.  Chapman,  Phil.  Mag.  25,  475  (1913). 

2)  Por.  dalsze  rozważania,  nawet  dla  x  >  <5  założenie  to  nie  jest  zupełnie  ścisłe  dla  realnych  warstw 
podwójnych;  nieuwzględnienie  tego  założenia  nie  wpływa  jednak  w  poważniejszym  stopniu  na  wyniki 
obliczeń;  por.  D.  C.  Grahame,  J.  Chetn.  Phys.  18,  903  (1950). 

3)  Odnośnie  elektrolitu  1,2-wartościowego  por.  D.  C.  Grahame,  J.  Chetn.  Phys.  21,  1054  (1953). 
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Równanie  to  wyraża  zależność  natężenia  pola  od  potencjału.  W  celu  opisania  przebiegu 
potencjału  w  warstwie  podwójnej  połóżmy 


tak,  że 


W  celu  otrzymania  wyrażenia  bardziej  zwięzłego  wprowadzono  wielkość  %  z  równania 
(VI, 16).  Dolną  granicą  całkowania  nie  jest  x  =  0,  z  dwóch  powodów^:  Jony  mają 
skończone  wymiary  i  mogą  zbliżać  się  do  metalu  tylko  na  skończoną  najmniejszą  od¬ 
ległość  (w  przypadku,  gdy  nie  zachodzą  żadne  komplikacje  dolną  granicę  całkowania 
można  identyfikować  z  tą  najmniejszą  odległością) ;  potencjał  między  x  =  0  i  x  —  d 
miałby  w  pierwszym  przybliżeniu  przebieg  liniowy.  W  rzeczywistości  przy  tak  małych 
odległościach  od  powierzchni  metalu  potencjał  zależy  nie  tylko  od  ładunku  na  jego 
powierzchni  i  od  ładunku  jonów  w  rozmytej  warstwie  lecz  również  od  ewentualnie 
powstającej  warstwy  dipolowej  (wytworzonej  np.  przez  cząsteczki  rozpuszczalnika). 
Suma  oddziaływań  tych  czynników  nie  prowadzi  do  liniowego  przebiegu  potencjału. 
O  przebiegu  potencjału  w  rzeczywistych  warstwach  podwójnych  na  odległościach 
0  <  x  <  ó  niczego  z  góry  nie  można  orzec2).  Jest  bardzo  trudno  podać  określoną 
wartość  na  d.  Zazwyczaj  ograniczamy  się  do  stwierdzenia,  że  d  oznacza  odległość, 
powyżej  której  można  pominąć  wszystkie  oddziaływania  z  wyjątkiem  oddziaływań 
ściśle  kulombowskich.  ó  jest  prawdopodobnie  rzędu  jednej  lub  dwu  średnic  jonowych. 
Całkowanie  ostatniego  wyrażenia  daje  więc 


(f—l)  (eyd  —  \) 


(24) 


Rozwijając  funkcję  wykładniczą  w  szereg  i  biorąc  dwa  pierwsze  wyrazy  z  rozwinięcia 
{zeQ{(p— <pR)  -4  k'T),  otrzymamy  wówczas  prostsze  wyrażenia 

1  n  — — —  =  x(x— d) 

<Px-<Pn 

lub 

<Px—<Pn  =  (<Pó  —  <Pide-*x-**  '  (25) 


Potencjał  dla  x  >  6  nie  zmienia  się  liniowo  ze  wzrostem  x,  lecz  maleje  w  sposób 
wykładniczy  (patrz  rys.  91);  x,  które  w  teorii  Debye’a-Hiickela  oznacza  promień 
chmury  jonowej,  w  tym  przypadku  należy  uważać  za  grubość  warstwy  podwójnej. 

Dla  najprostszego  przypadku,  gdy  roztwór  zawiera  tylko  jeden  elektrolit  z ,  ^-war¬ 
tościowy,  równanie  (23a)  podaje  zależność  między  powierzchniową  gęstością  ładunku 


Skończone  wymiary  jonów  jak  również  ich  specyficzną  adsorpcję  wprowadził  do  rozważań  O.  Stern. 
2)  Formalnie  możną  wyrazić  ten  stan  rzeczy  traktując  przy  x  <  6  stałą  dielektryczną  s  w  równaniu 
(23 a)  nie  jako  wielkość  stałą,  lecz  jako  wielkość  silnie  zależną  od  x. 
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na  metalu  a  potencjałem  w  punkcie  odległym  o  x  =  d  od  powierzchni  metalu.  W  przy¬ 
padku,  gdy  jony  nie  adsorbują  się  specyficznie,  wewnątrz  warstwy  o  grubości  <3  nie  ma 
żadnych  ładunków  nadmiarowych.  Ze  względu  na  warunek  zobojętnienia  ładunków 
elektrycznych  w  całej  warstwie  podwójnej  mamy 

00 

~  J  Q x  dx 

d 


Rys.  91 .  Schemat  elektrycznej  warstwy  podwójnej  na  granicy  rozdziału  faz  (według  Sterna) 


a  po  uwzględnieniu  równania  (21) 


/ 


e  d2(p 
dx1 


dx  = 


e  Idcp 
Ań  \  dx / 5 


.  dq> 


gdyż  =  0  dla  x  ->  oo.  Biorąc  na  dcpfdx  wyrażenie  z  równania  (23a)  mamy 


rl  M 


2ekT N  V/2sinh^-^) 


/  lekTN  \ 


2kT 


(26) 


Różniczkując  względem  <p  otrzymujemy 


dy  M  .=  /^e|^e\1/2  zeo{<Ps-(Pu) 

d(cpd-(pn)  \  2nkT  I  2kT 


(27) 


Lewa  strona  wyrażenia  (27)  ma  wymiar  pojemności  i  dla  typowych  warunków  do- 
wiadczalnych  jest  rzędu  200  |j,F/cm2.  Rzeczywiste  warstwy  podwójne  mają  pojemności 
o  rząd  mniejsze.  Ta  rozbieżność  jest  zrozumiała  w  świetle  poprzednich  rozważań. 
Tylko  w  przypadku,  gdyby  jony  były  ładunkami  punktowymi,  a  w  warstwie  granicznej 
nie  tworzyły  się  warstwy  dipolowe,  równanie  (27)  opisywałoby  dokładnie  pojemność 
warstwy  podwójnej,  a  (px=s  byłoby  równe  potencjałowi  Galvaniego  w  metalu. 

Uwzględniając  jedynie  skończone  wymiary  jonów,  lecz  pomijając  istnienie  warstw 
dipolowych,  otrzymuje  się  na  napięcie  Galvaniego  wyrażenie 


Acp  =  <pu—<pR  =  (<Pm— ?*/)+(%/  —  %») 


(28) 
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ó  jest  najmniejszą  odległością  jonów  od  powierzchni  metali  i  ma  to  samo  znaczenie 
co  <5  w  równaniu  (27).  Na  podstawie  równania  (12)  mamy 


1_ 

C 


±  +  ± 

Cs  Cd 


(29) 


Cd  jest  pojemnością  rozmytej  warstwy  podwójnej  od  x  —  d'  do  wnętrza  roztworu. 
Cs  jest  pojemnością  sztywnej  części  tej  warstwy  od  x  =  0  do  x  =  d'.  Część  tę  nazywa 
się  wewnętrzną  warstwą  Helmholtza.  Pojemność  Cs  powstaje  na  skutek  skończonych 
wymiarów  jonów. 

Trudno  jest  uzyskać  doświadczalne  potwierdzenie  równań  (27)  i  (29),  gdyż  wiele 
jonów  w  szerokim  zakresie  potencjałów  ulega  specyficznej  adsorpcji;  zmienia  to  silnie 
warstwę  podwójną,  w  zależności,  od  chemicznych  właściwości  jonów.  W  badaniach 
podobnego  typu  konieczne  są  elektrody  o  idealnie  gładkiej  powierzchni.  W  przypadku 
elektrod  o  powierzchniach  mniej  gładkich  przyjmuje  się,  że  powierzchnie  ekwipo- 
tencjalne  są  równoległe  do  powierzchni  metali.  Nie  wiemy  jednak,  w  jaki  sposób  wpływa 
taka  powierzchnia  na  tworzenie  się  warstwy  podwójnej.  Układem,  który  wyjątkowo 
dobrze  nadaje  się  do  doświadczalnego  sprawdzenia  równań  (27)  i  (29),  jest  powierzchnia 


0,8  0,4  0  - 0,4  -0,8  - 1,2  -1,6  -2,0 
£-£max(W 

Rys.  92.  Pojemność  różniczkowa  warstwy  podwójnej  między  rtęcią  a  wodnym  roztworem  NaF  w  temp. 
25°C  jako  funkcja  potencjału  względem  maksimum  elektrokapilarnego 


graniczna  rtęć/roztwór  NaF.  Nie  ma  bowiem  żadnych  danych  by  sądzić,  że  jony  sodowe 
lub  fluorkowe  ulegają  specyficznej  adsorpcji  na  rtęci.  Ponadto  ciekła  rtęć  ma  prawie 
idealnie  gładką  powierzchnię.  Szczegółową  analizę  danych  doświadczalnych  dotyczą¬ 
cych  pojemności  warstwy  granicznej  tego  układu  przeprowadził  GrahameT  Obliczył 
on  mianowicie  dla  różnych  potencjałów  z  obu  stron  zera  elektrokapilarnego  ( eh  = 
=  —0, 192  V)  Cd  za  pomocą  równania  (27).  Następnie,  za  pomocą  równania  (29),  obliczył  Cs 
dla  tych  samych  potencjałów.  Wyniki  przedstawiono  na  rys.  92.  Zgodnie  z  założeniem, 


D.  C.  Grahame,  Chem.  Ret.  41,  441  (1947). 
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że  żaden  z  jonów  nie  adsorbuje  się  specyficznie,  wartość  Cs  powinna  być  niezależna 
od  stężenia  NaF.  Korzystając  z  uzyskanych  wartości  na  Cs  obliczył  Grahame  pojemności 
warstwy  podwójnej  dla  innych  stężeń  NaF  za  pomocą  równań  (27)  i  (29).  Obliczone 
wartości  zgadzają  się  bardzo  dobrze  z  danymi  eksperymentalnymi.  Można  stąd  wy¬ 
ciągnąć  wniosek,  że  wartość  Cs  jest  w  dużym  stopniu  niezależna  od  stężenia  elektro¬ 
litu  i  że  równanie  (27)  dobrze  opisuje  rozmytą  warstwę  podwójną.  Model,  w  którym 
pojemności  sztywnej  i  rozmytej  warstwy  podwójnej  połączone  są  szeregowo  (jak  tó 
opisuje  równanie  29)  dobrze  oddaje  obserwowane  doświadczalnie  właściwości  warstwy 
podwójnej. 

Z  przytoczonych  rozważań  wynika  m.in.  (równanie  29),  że  dla  dużych  stężeń  C 
jest  prawie  równe  Cs.  Wartość  Cd  rośnie  bowiem  ze  wzrostem  stężenia  roztworu  (rów¬ 
nanie  27),  wartość  Cs  zaś  pozostaje  stała. 

Kształt  krzywej  określającej  zależność  Cs  od  potencjału  nie  jest  we  wszystkich 
szczegółach  teoretycznie  wyjaśniony. 

Należy  się  spodziewać  zmiany  Cs,  gdy  zmienia  się  rodzaj  jonów  gromadzących  się 
w  warstwie  podwójnej.  Jony  nie  mają  jednakowych  wymiarów,  co  prowadzi  do  zmiany  <Y 
a  w  konsekwencji  do  zmiany  Cs.  Przy  zmianie  ładunku  metali  z  dodatniego  na  ujemny 
początkowy  nadmiar  anionów  w  rozmytej  części  warstwy  podwójnej  zostaje  zastąpiony 
przez  odpowiedni  nadmiar  kationów.  Cs  musi  się  przy  tym  zmienić,  gdyż  na  powierzchni 
granicznej  przybywa  więcej  kationów  niż  anionów  (jony  te  różnią  się  również  wymia¬ 
rami).  Przy  potencjałach  silnie  dodatnich  względnie- silnie  ujemnych  (w  stosunku  do 
zera  elektrokapilarnego)  pojemność  warstwy  podwójnej  określają  przede  wszystkim 
aniony  względnie  kationy  i  wartość  Cs  powinna  być  niezależna  od  potencjału.  Ilościowe 
obliczenie  dla  takiego  modelu  przeprowadził  FrumknPh  Dla  powierzchni  granicżńej 
Hg/KGl  w  pewnym  przedziale  potencjału  przebieg  krzywej  teoretycznej  obrazującej 
zależność  C  od  potencjału  odpowiada  dość  dobrze  przebiegowi  krzywej  eksperymental¬ 
nej. 

Przyjęty  model  dobrze  tłumaczy  niesymetryczny  przebieg  krzywych.  Środkowa 
ich  część  w  pobliżu  zera  elektrokapilarnego  (rys.  92)  nie  znalazła  dotychczas  wystarcza¬ 
jącego  wyjaśnienia.  W  niższych  temperaturach  występuje  garb  (wybrzuszenie),  którego 
powstawanie  tłumaczono  w  różny  sposób2).  Nie  wchodząc  bliżej  w  teorię  zjawiska 
należy  jedynie  wspomnieć,  że  wybrzuszenie  to  związane  jest  prawdopodobnie  ze  spe¬ 
cyficznymi  właściwościami  wody.  Nawet  dla  najprostszego  przypadku  (gładkie  elek¬ 
trody  i  brak  specyficznej  adsorpcji)  nieznane  są  dotychczas  wszystkie  szczegóły  budowy 
i  właściwości  warstwy  podwójnej.  .  - 

Jeśli  w  roztworze  znajdują  się  jony,  ulegające  specyficznej  adsorpcji  na  powierzchni 
granicznej  w  wyniku  oddziaływań  natury  chemicznej,  to  budowa  warstwy  podwójnej 
może  się  zmienić  w  sposób  bardzo  istotny.  Przejawem  tego,  że  substancja  adsorbuje 
się  specyficznie,  jest  zależność  położenia  maksimum  elektrokapilarnego  od  stężenia 
substancji  w  roztworze.  Sumaryczny  ładunek  jonów  adsorbujących  się  specyficznie 

A.  Frumkin,  Trans.  Faraday  Soc.  36,  117  (1940). 

2)  Por.  artykuł  R.  Parsonsa  w,,Advances  in  Electrochemistry  and  Electrochemical  Engineering’% 
pod  red.  P.  Delahaya,  t.  I,  New  York  1961. 
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na  powierzchni  metalu  może  być  większy  lub  mniejszy  od  ładunku  koniecznego  do 
zobojętnienia  naboju  znajdującego  się  na  powierzchni  metalu.  W  pewnych  przypadkach 
może  się  nawet  zdarzyć,  że  ładunki  adsorbujących  się  specyficznie  jonów  i  ładunek 
metalu  mają  jednakowy  znak.  Warstwa  podwójna  jako  całość  musi  być  jednak  elek¬ 
trycznie  obojętna;  stąd  konieczność  występowania  nadmiaru  jonów  kompensujących 
ładunek  w  rozmytej  części  warstwy  podwójnej.  Podstawy  teorii  warstwy  podwójnej 
w  przypadku  istnienia  specyficznej  adsorpcji  jonów  z  uwzględnieniem  ich  wymiarów 
opracował  Stern1 }.  W  teorii  tej  oprócz  minimalnej  odległości  d'  uwzględnia  się  do¬ 
datkową  odległość  <5,  odpowiadającą  zasięgowi  oddziaływań  sił  powodujących  specy¬ 
ficzną  adsorpcję2*.  Istnieje  następująca  zależność  między  gęstością  ładunku  na  po¬ 
wierzchni  metalu  rju  a  gęstością  ładunku  w  warstwie  między  x  =  ó'  i  x  —  ó  oraz  w  war¬ 
stwie  rozmytej  od  x  =  <3  do  wnętrza  roztworu. 

=Vs'-s+ys-n  (30) 

"W  warstwie  0  <  x  <  <5'  nie  ma  żadnych  ładunków.  Dla  rjd_R  słuszne  jest  równanie  (26). 
W  celu  obliczenia  gęstości  w  warstwie  <5'  <  x  <  d  Stern  przyjął,  że  jest  ona  mono- 
warstwą  jonową  i  oddziaływanie  jej  z  resztą  rozworu  można  obliczyć  przy  odpowiednich 
założeniach.  Należy  mianowicie  założyć  stosowalność  izotermy  Langmuira.  W  rezul¬ 
tacie  swoich  obliczeń  otrzymał  Stern  następujące  wyrażenie  na  gęstość  ładunku  w  war¬ 
stwie. 

(31) 


AG0  jest  tu  standardowym  elektrochemicznym  potencjałem  termodynamicznym  ad¬ 
sorpcji  kationów  względnie  anionów,  y  zaś  jest  ułamkiem  molowym  elektrolitu  w  roz¬ 
tworze.  Elektrochemiczne  potencjały  termodynamiczne  zależą  od  spadku  potencjału 
na  odległości  między  x  =  d'  i  x  oo,  co  z  kolei  odnosi  się  do  r}d,_d.  W  punkcie  ła¬ 
dunku  zerowego  metalu  rjM  —  0  i  zgodnie  z  równaniem  (30) 

Vs>-d  =  Vd-Sl. 

Oznacza  to,  że  ładunek  specyficznie  zaadsorbowanych  jonów  na  powierzchni  skom¬ 
pensowany  jest  przez  ładunek  jonów  przeciwnego  znaku  w  rozmytej  części  warstwy 
podwójnej.  Gdyby  ładunek  zaadsorbowanych  jonów  był  rozmieszczony  w  sposób 
ciągły  na  płaszczyźnie  w  odległości  x  —  d'  od  powierzchni  metalu,  wówczas  przy  ze¬ 
rowym  ładunku  metalu  potencjał  w  warstwie  0  <  x  <  d'  byłby  stały  (istnienie  innych 
warstw  dipolowych  pomija  się).  W  rzeczywistości  mamy  do  czynienia  z  pojedynczymi 
ładunkami,  co  prowadzi  do  tego,  że  w  warstwie  0  <  x  <  <5'  występują  spadki  po¬ 
tencjału.  Linie  sił  pola  elektrycznego  między  ładunkami  jonowej  warstwy  dipolowej 
•powstałej  na  skutek  specyficznej  adsorpcji  zagęszczają  się  w  pobliżu  zaadsorbowanych 
jonów.  Ponadto  występuje  tu  wpływ  innych  warstw  dipolowych  w  metalu  i  elektrolicie 

O.  Stern,  Z.  Elektrochem.  30,  508  (1924). 

2)  Warstwę  0  <  x  <  ó  nazywa  się  zewnętrzną  warstwą  Helmholtza  w  odróżnieniu  od  wewnętrznej 
warstwy  Helmholtza. 


=  ze  o 


1 


1 


2+ 


exp  (AG°+/RT) 


exp  (AG°_/RT) 


v 
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(orientowanie  się  cząsteczek  obojętnych,  np.  rozpuszczalnika).  Są  dane,  by  sądzić,  że 
te  warstwy  dipolowe  nie  zmieniają  się  w  przypadku  zmiany  stężenia  jonu  powierzchnio¬ 
wo  czynnego,  innymi  słowy,  że  przesunięcie  maksimum  elektrokapilarnego  wskutek 
dodania  jonów  powierzchniowo  czynnych  spowodowane  jest  jedynie  zmianą  dipolo¬ 
wej  warstwy  jonowej1^  Przesunięcia  takie  przedstawiono  na  rys.  90.  Zakłada  się  przy 
tym,  że  w  układzie  nie  ma  cząsteczek  obojętnych  powierzchniowo  czynnych. 

Teoria  opisuje,  przynajmniej  w  sposób  formalny  (równania  30  oraz  26  i  31),  roz¬ 
mieszczenie  ładunków  w  warstwie  podwójnej,  natomiast  prawie  nic  dotychczas  nie 
wiadomo,  jeśli  chodzi  o  przebieg  potencjału.  Nawet  w  najprostszych  przypadkach 
(por.  np.  równanie  25)  wiemy  na  ten  temat  bardzo  mało.  Krzywe  na  rys.  93  przed¬ 
stawiają  stosunki  występujące  w  przypadku  specyficznej  adsorpcji  jonów2).  Przy  do- 


0  -0,2 -0,4  -0,6-0, 8  -1,0  -1,2  -1,4  -1,6  -1,8 


Rys.  93.  Ładunek  (r])  i  adsorpcja  kationów  i  anionów  na  powierzchni  granicznej  między  Hg  a  0,3  m  roz¬ 
tworem  NaCl  jako  funkcja  polaryzacji  zewnętrznej  U  (mierzonej  w  stosunku  do  0,3  m  elektrody  kalome- 

lowej) 

datnim  naładowaniu  metalu  (lewa  część  krzywych)  jony  Cl~  adsorbują  się  tak  silnie, 
że  ładunek  ich  przewyższa  ładunek  metalu;  dla  zrównoważenia  tego  nadmiaru  w  roz¬ 
mytej  części  warstwy  podwójnej  gromadzi  się  odpowiednia  ilość  kationów.  Przy  silnie 
ujemnym  naładowaniu  metalu  część  jego  ładunku  kompensowana  jest  przez  kationy, 
część  zaś  przez  „negatywną”  adsorpcję  (wyparcie)  jonów  Q~3). 

OB.  E  r  s  z  1  e  r,  Ż.  fiz.  chem.  20,  679  (1946). 

2)  D.  C.  G  r  a  h  a  m  e,  Chem.  Rev.  41,  441  (1947). 

O  Wyparcie  anionów  z  warstwy  podwójnej  powoduje  powstanie  w  niej  nadmiaru  kationów,  którego 
jednak  nie  wlicza  się  do  r+,  gdyż  wartości  F  określają  zmiany  stężenia  odpowiednich  jonów  w  stosunku 
do  wnętrza  roztworu.  Nadmiar  kationów  w  stosunku  do  anionów  w  warstwie  podwójnej  jest  wynikiem 
dodatniej  adsorpcji  kationów  i  ujemnej  anionów. 
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Podobne  krzywe  otrzymano  dla  innych  soli  potasowych  (azotan,  siarczan,  bromek 
i  in.).  Z  otrzymanych  wyników  można  wnioskować,  że  aniony  ulegają  specyficznej 
adsorpcji.  Podobne  wnioski  można  wyciągnąć  z  danych  przedstawionych  na  rys.  90. 
Jony  SOI-  adsorbują  się  słabiej  niż  jony  J-,  przy  czym  maksimum  krzywej  elektro- 
kapilarnej  przesunięte  jest  ku  potencjałom  bardziej  ujemnym,  a  sama  krzywa  staje  się 
bardziej  niesymetryczna.  Adsorpcję  kationów  pokazano  na  przykładzie  [N(C2H5)4]2S04. 
W  tym  przypadku  należy  przyłożyć  potencjał  bardziej  dodatni,  aby  uzyskać  punkt 
ładunku  zerowego  na  metalu. 

Ogólnie  można  stwierdzić,  że  prawie  wszystkie  aniony  adsorbują  się  specyficznie. 
Wyjątek  stanowią  jony  fluorkowe;  w  ich  przypadku  żadne  obserwacje 'nie  wskazują 
na  występowanie  specyficznej  adsorpcji15. 


0  0,4  0,8  1,2  1,6  2,0  2,4 

Snkalomel 

Rys.  94.  Pojemność  różniczkowa  warstwy  podwójnej  między  rtęcią  a  roztworem  wodnym  Na2S04  z  dodat¬ 
kiem  i  bez  dodatku  alkoholu  n-heptylowego 

Proste  kationy  ulegają  słabszej  adsorpcji  niż  aniony,  co  wiąże  się  z  ich  mniejszą 
polaryzowalnością.  Takie  kationy,  jak  Na+  i  K+  w  ogóle  nie  ulegają  specyficznej  ad¬ 
sorpcji.  Dotychczas  nie  wiadomo,  czy  łatwiej  polaryzujące  się  jony  Cs+  ulegają  Specy¬ 
ficznej  adsorpcji25.  Dowody  specyficznej  adsorpcji  innych  kationów  (Te2+,  Cd2+,  Pb2+) 
podał  Frumkin  i  in.3)  Specyficznej  adsorpcji  ulegają  nie  tylko  jony,  lecz  również 
cząsteczki  obojętne.  Wpływ  cząsteczek  powierzchniowo  czynnych  na  warstwę  podwójną 

1,5  D.  C.  G  r  a  h  a  m  e,  B.  A.  Soderberg,  J.  Chem.  Phys.  22,  449  (1954). 

2>  D.  C.  G  r  a  h  a  m  e,  Trans,  of  Symposium  on  Electrode  Processes,  pod  red.  E.  Yeagera,  New 
York  1961,  str.  197;  por.  A.  Frumkin,  B.  Damaskin,  N.  Nikołajewa-Fedorowicz, 
DAN  SSSR  115,  751  (1957). 

3)  A.  Frumkin  i  in.,  loc.  cit. ;  L.  Stifman,  DAN  SSSR  63,  709  (1948);  U.  Worsina, 
A.  Frumkin,  Acta  physicochim.  USSR  18,  242  (1943). 


2.  Teorie  struktury  warstwy  podwójnej 


459 


przedstawiają  krzywe  na  rys.  94.  Substancje  te  adsorbują  się  w  ograniczonym  zakresie 
potencjałów  obejmującym  punkt  zerowego  ładunku  na  metalu,  co  je  odróżnia  od  spe¬ 
cyficznie  adsorbujących  się  jonów.  Pojemność  różniczkowa  warstwy  podwójnej  zależy 
w  tym  przypadku  od  częstotliwości  użytego  do  pomiarów  prądu  zmiennego.  Przy  bardzo 
niskich  częstotliwościach  zmienia  się  stężenie  r  adsorbującej  się  substancji  w  warstwie 
granicznej  wraz  z  periodycznie  zmieniającym  się  potencjałem.  Przy  bardzo  wysokiej 
częstotliwości  orientacja  cząsteczki  obojętnej  nie  może  nadążyć  za  zmianami  pola  elek¬ 
trycznego  i  r  w  tych  warunkach  pozostaje  stałe. 

Przytoczone  dotąd  zastosowania  teorii  warstwy  podwójnej  odnosiły  się  wyłącznie 
do  elektrod  praktycznie  całkowicie  polaryzowalnych.  Stosując  takie  elektrody  uzyskano 
większość  danych  dotyczących  budowy  i  właściwości  warstwy  podwójnej.  Powodem  tego 
stanu  rzeczy,  jak  to  wspomniano  wcześniej  (por.  p.  1  tego  rozdziału),  są  trudności 
w  interpretacji  danych  doświadczalnych  dla  elektrod  niepolaryzowalnych.  Nie  można 
bowiem  zmierzonej  zmiany  potencjału  elektrody  niepolaryzo walnej  identyfikować  ze 
zmianą  jej  napięcia  Galvaniego,  jak  to  ma  miejsce  w  równaniach  teoretycznych  (np. 
w  równaniu  28).  Stosowanie  elektrod  polaryzowalnych  jest  bardziej  celowe  i  z  tego 
powodu,  że  prąd  płynący  w  układzie  zmieniałby  równowagowe  rozmieszczenie  jonów 
i  cząsteczek  i  w  konsekwencji  warunki  panujące  na  powierzchni  elektrody.  Cały  układ 
stałby  się  bardzo  skomplikowany.  Za  wyborem  elektrod  polaryzowalnych  przemawia 
wreszcie  wiele  względów  natury  czysto  eksperymentalnej. 

Choć  prawie  wszystkie  dane  dotyczące  struktury  elektrochemicznej  warstwy  podwój¬ 
nej  uzyskano  za  pomocą  elektrod  polaryzowalnych,  jednak  sama  koncepcja  ma  zasto¬ 
sowanie  bardziej  ogólneX).  Modele  proponowane  dla  elektrod  niepolaryzowalnych  są 
jedynie  trudniejsze  do  doświadczalnego  sprawdzenia,  co  omówimy  dalej. 

3.  METODY  BADANIA  WARSTWY  PODWÓJNEJ 

Jak  już  wspomniano,  współczesną  znajomość  właściwości  warstwy  podwójnej 
uzyskano  przeprowadzając  doświadczenia  z  prawie  doskonale  polaryzowalnymi  elektro¬ 
dami,  a  przede  wszystkim  badając  powierzchnię  graniczną  między  ciekłą  rtęcią  a  wod¬ 
nym  roztworem  elektrolitu.  Rtęć  można  łatwo  utrzymać  w  stanie  bardzo  czystym, 
powierzchnię  zaś  można  z  dużym  przybliżeniem  uważać  za  idealnie  gładką  i  jednorodną. 
Powierzchnia  graniczna  polaryzuje  się  praktycznie  całkowicie  do  potencjałów  ok.  — ■  2  V 
(w  przypadku  gdy  w  układzie  nie  ma  substancji  reaktywnych,  zwłaszcza  tlenu).  Przyczyną 
tego  jest  duże  nadnapięcie  wodoru  na  rtęci.  Metal  ten  nadaje  się  szczególnie  dobrze  do 
badań  warstwy  podwójnej. 

a)  Pomiar  pojemności  warstwy  podwójnej 

Właściwości  elektrochemiczne  warstwy  podwójnej  można  zmierzyć  po  zbudowaniu 
pełnego  ogniwa.  W  tym  celu  elektrodę  badaną  łączy  się  z  elektrodą  pomocniczą.  Potencjał 
mierzy  się  w  stosunku  do  elektrody  odniesienia.  Potencjał  elektrody  badanej  zmienia  się 

^  D.  C.  Grahame,  Chem.  Rev.  41,  441  (1947). 
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włączając  między  nią  a  elektrodę  pomocniczą  zmienne  napięcie  zewnętrzne.  Od  momentu 
włączenia  napięcia  polaryzującego  do  chwili  osiągnięcia  stanu  stacjonarnego  (i  =  const 
i  e  =  const)  upływa  pewien  czas.  Na  prąd  całkowity  składają  się :  prąd  ładowania  warstwy 
podwójnej  ic  i  prąd  elektrolityczny  iF  (zwany  też  prądem  faradajowskim).  W  jednostce 
czasu  przechodzi  przez  powierzchnię  graniczną  więcej  jonów  w  jednym  kierunku  niż 
w  drugim;  wynikiem  tego  jest  przepływ  prądu  faradajowskiego.  W  stanie  równowagi 
jony  potencjałotwórcze  przechodzą  przez  powierzchnię  graniczną  w  obydwu  kierunkach 
w  ilościach  równoważnych.  Prąd  wywołany  przejściem  cząstek  naładowanych  przez 
powierzchnię  graniczną  nazywa  się  prądem  wymiany1).  Acp  można  zmienić  tylko 
przez  zmianę  składu  faz  (por.  równanie  X,  111).  Płynący  w  układzie  prąd  elektro¬ 
lityczny  powoduje  zmiany  w  składzie  faz,  co  z  kolei  prowadzi  do  zmiany  Acp.  Gdy 
stężenia  jonów  potencjałotwórczych  osiągną  wartości  określone  równaniem  Nernsta 
prąd  iF  zanika.  Elektroda  znajduje  się  znów  w  równowadze  elektrochemicznej. 
Wielkość  ip  zależy  od  wielkości  wymuszonej  zmiany  potencjału  (polaryzacji),  a  również 
od  tego,  w  jakim  stopniu  jest  hamowana  reakcja  elektrodowa.  To  zjawisko  hamo¬ 
wania  reakcji  elektrodowej  można  opisać  formalnie  jako  opór  elektryczny,  zwany 
elektrolityczną  lub  faradajowską  impedancją  ZF. 

Zmianom  wielkości  skoku  potencjału  w  warstwie  podwójnej  odpowiada  zmiana 
gęstości  ładunku  na  powierzchni  metalu  względnie  w  części  elektrolitycznej  warstwy 
podwójnej;  przy  zmianie  potencjału  elektrodowego  musi  więc  płynąć  pewien  prąd 
ic,  który  zmienia  gęstość  ładunku  w  warstwie  podwójnej.  Przy  tym  więcej  nośników 
ładunku  zbliża  się  z  obu  stron  do  warstwy  granicznej  niż  ją  w  końcu  przechodzi.  Z  usta¬ 
leniem  się  potencjału  zanika  prąd  ładowania.  Warstwa  podwójna  zachowuje  się  w  tym 
przypadku  jak  kondensator  o  pojemności  C. 

Impedancję  elektrody  można  więc  przedstawić  jako  połączenie  równoległe  ZF  i  C. 
Impedancję  całego  ogniwa  przedstawia  następujący  schemat. 


Rl  jest  oporem  elektrolitu  (można  tu  włączyć  opory  jednorodnych  przewodników 
np.  podłączeń,  warstewek  ochronnych  itd).  CT  i  CG  oznaczają  pojemności  warstw 
podwójnych  odpowiednio  przy  elektrodzie  badanej  i  pomocniczej,  a  ZF  —  impedancję 
faradajowskie.  Podany  schemat  stanowi  tylko  pewne  przybliżenie  oddające  dobre  usługi 
w  przypadku  niezbyt  dużych  częstotliwości.  Przy  dużych  częstotliwościach  występują 
problemy  ekranowania  i  odpowiedni  schemat  staje  się  bardziej  skomplikowany. 


O  J.  A.  V.  Butler,  Trans.  Faraday  Soc.  19,  729  (1924);  H.  Eyring,  S.  Glastone, 
K.  J.  L  a  i  d  1  e  r,  y.  Chem.  Phys.  7,  1053  (1939);  P.  Dolin,  B.  E  r  s  z  1  e  r,  Acta  physicochim. 
USSR  13,  747  (1940). 
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Wielkością  mierzoną  w  doświadczeniu  jest  impedancja  całego  ogniwa;  najdogodniej 
jest  ją  zmierzyć  za  pomocą  mostka  prądu  zmiennego.  Przez  dobór  odpowiednich  warun¬ 
ków  należy  najpierw  wyznaczyć  impedancj ę  elektrody  badanej,  a  potem  określić  C. 
Gdy  impedancja  elektrody  badanej  jest  dostatecznie  duża,  można  pojemność  C  zmie¬ 
rzyć  z  dużą  dokładnością.  Jest  to  jedna  z  przyczyn  stosowania  w  badaniach  warstw 
podwójnych  elektrod  polaryzowalnych.  Płynący  przez  ZF  prąd  jest  tu  wystarczająco 
mały,  tak  że  można  go  pominąć. 

Zależnie  od  budowy  mostka  prądu  zmiennego  otrzymujemy  w  pomiarach  połączenie 
szeregowe  względnie  równoległe  oporu  Rs  i  pojemności  Cs  lub  Rr  i  Cr ,  które  są  równo¬ 
ważne  impedancji  ogniwa  przy  określonej  polaryzacji  i  częstotliwości.  Ponieważ  dalsza 
analiza  danych  pomiarowych  jest  łatwiejsza  w  przypadku  połączenia  równoległego, 
metodę  tę  stosuje  się  chętniej.  Jako  sygnał  pomiarowy  stosuje  się  zmienne  napięcie 
sinusoidalne  nałożone  na  napięcie  stałe  wyznaczające  potencjał.  Potencjał  elektrody 
oscyluje  wokół  stacjonarnej  wartości  napięcia  stałego.  Jako  elektrodę  pomocniczą 
wybiera  się  taką  elektrodę,  która  w  danych  warunkach  jest  praktycznie  niepolaryzo- 
walna.  Natężenie  prądu  płynącego  przez  ogniwo  nie  jest  liniowo  zależne  od  polaryzacji 
ogniwa;  mierzona  impedancja  ogniwa  zależy  od  amplitudy  stosowanego  do  pomiarów 
napięcia.  Wpływ  napięcia  zmiennego  niweluje  się  przez  dobranie  tak  małej  amplitudy 
prądu  zmiennego,  że  w  niewielkim  zakresie  kilku  miliwoltów  można  krzywą  przedsta¬ 
wiającą  zależność  i  od  e  zastąpić  odcinkiem  linii  prostej.  Drugą  możliwość  stanowi 
pomiar  impedancji  przy  kilku  małych  amplitudach  prądu  zmiennego  i  ekstrapolacja 
danych  do  amplitudy  zerowej. 

Otrzymana  wartość  impedancji  utworzonej  z  szeregowego  połączenia  Rs  i  Cs  jest 
równoważna  impedancji  ogniwa. 

Elektrodę  pomocniczą  wybiera  się  tak,  żeby  jej  impedancja  była  w  porównaniu 
z  impedancją  elektrody  badanej  niewielka  i  można  ją  było  pominąć.  Opór  roztworu 
Rl  należy  uczynić  możliwie  małym  przez  dobór  odpowiednich  warunków  pomiaru 
(odwrotnie  niż  przy  pomiarze  przewodnictwa,  gdzie  możliwie  mała  powinna  być  impe¬ 
dancja  elektrod).  Niewielki  opór  roztworu  Rh  mierzy  się  osobno  (por.  rozdz.  XIV,  p.  2) 
i  odejmuje  od  impedancji  ogniwa1^  Zakłada  się  przy  tym,  że  rozkład  prądu  na  powierz¬ 
chni  ęlektrod  jest  równomierny.  Wymaga  to  symetrycznego  umieszczenia  elektrody 
pomocniczej  i  jednorodnej  powierzchni  elektrody  badanej.  Do  oddzielenia  pojemności 
warstwy  podwójnej  od  impedancji  elektrod  można  wykorzystać  fakt,  że  impedancja 
faradajowska  silnie  zależy  od  częstotliwości,  natomiast  pojemność  C  od  niej  nie  zależy2). 


Przy  tym  impedancja  warstwy  podwójnej  — —  maleje  szybciej  od  ZF  ze  wzrostem  czę¬ 
stotliwości.  Ekstrapolacja  wartości  Cs  uzyskanych  przy  wysokich  częstotliwościach 


Zgodnie  z  poprzednio  omówionymi  regułami  (por.  rozdz.  I,  p.  2). 

2)  Dopiero  przy  częstotliwościach  rzędu  megaherców  C  jest  również  zależne  od  częstotliwości;  por. 
Ferry,  J.  Chem.  Phys.  16,  737  (1948).  Jeśli  powierzchnia  elektrody  nie  jest  gładka,  również  C  jest 
zależne  od  częstotliwości;  por.  D.  C.  G  r  a  h  a  m  e,  J.  Electrochem.  Soc.  99,  370  C  (1952).  Przy  specy¬ 
ficznej  adsorpcji  sprawa  wygląda  analogicznie.  W  tych  przypadkach  trudniej  jest  wyznaczyć  C,  gdy  w  ob¬ 
wodzie  płynie  prąd  elektrolityczny. 


462 


XIII.  Różnice  potencjałów  na  granicy  faz  , 

dla  co  co  daje  C  (w  przypadku  doskonałe  polaryzo walnej  elektrody  mamy  od  razu 
Cs  =  C).  ' 

Opierając  się  na  zależności  (12)  można  stosować  nie  tylko  opisaną  metodę  prądu 
zmiennego,  ale,  wykorzystując  właściwości  elektrody  praktycznie  całkowicie  polaryzo- 
walnej,  można  użyć  innego  sposobu  wyznaczania  C.  Przepuszcza  się  mianowicie  przez 
elektrodę  prąd  o  stałym  natężeniu.  Ponieważ  w  doskonale  polaryzowalnej  elektrodzie 
jony  nie  mogą  przejść  przez  powierzchnię  graniczną,  więc  wymuszony  prąd  równy  jest 
gradowi  ładowania  warstwy  podwójnej.  Na  ekranie  oscylografu  śledzi  się  przebieg 
^poltncjału  w  czasie  e(t).  Zakładając,  że  pojemność  warstwy  podwójnej  na  każdy  cm2 
rzeczywistej  powierzchni  nie  zależy  od  rodzaju  metalu,  można  wyznaczyć  rzeczywistą 
powierzchnię  metalu.  W  tym  celu  porównuje  się  pojemność  zmierzoną  dla  elektrody 
badanej  z  pojemnością  dla  elektrody  rtęciowej  (stosuje  się  przy  tym  identyczne  roztwory 
i  jednakowe  potencjały).  Pomiary  przeprowadza  się  zakładając,  że  powierzchnia  rtęci 
jest  idealnie  gładka.  Jeśli  zmierzona  pojemność  warstwy  podwójnej  metalu  (w  stanie 
stałym)  na  1  cm2  rzeczywistej  powierzchni  różni  się  od  analogicznej  powierzchni  dla 
rtęci  (np.  z  powodu  różnic  w  adsorpcji),  to  otrzymane  wyniki  są  fałszywe.  C  można 
oczywiście  obliczyć  na  podstawie  równania  (13)  z  krzywej  elektrokapilarnej.  W  przy¬ 
padku  tylko  częściowo  polaryzowalnych  elektrod,  C  wyznacza  się  z  tzw.  krzywych 
włączeniowych  lub  wyłączeniowych.  Różnica  w  kształcie  krzywych  spowodowana  jest 
różnymi  szybkościami  poszczególnych  procesów  elektrodowych  (por.  rozdz.  XIV, 
p.  7b). 

b)  Krzywe  elektrokapilarne  i  potencjał  ładunku  zerowego  elektrody 

Krzywe  elektrokapilarne  są  źródłem  ważnych  informacji  o  właściwościach  warstwy 
podwójnej  (por.  p.  1  tego  rozdziału).  Urządzenie  pomiarowe  dla  metali  ciekłych  przed¬ 
stawiono  na  rys.  95.  Jest  to  tzw.  elektrometr  kapilarny  Lippmanna.  Metale  w  stanie 


Rys.  95.  Schemat  elektrometru  kapilarnego 

E  —  elektroda  badana  (menisk  Hg),  P  —  elektroda  pomocnicza.  W  przypadku  gdy  elektroda  pomocnicza  jest  polaryzowalna. 
należy  dodatkowo  wprowadzić  niepolaryzowalną  elektrodę  odniesienia  zanurzoną  w  tym  samym  roztworze  co  elektroda  badana, 
Potencjał  elektrody  badanej  mierzy  się  w  stosunku  do  elektrody  odniesienia.  W  takim  przypadku  elektrodzie  pomocniczej  nie 

trzeba  poświęcać  większej  uwagi 


3.  Metody  badania  warstwy  podwójnej 


463 


ciekłym  (Hg,  Ga,  stopione  metale)  przybierają  wskutek  przyłożenia  napięcia  zewnę¬ 
trznego  różne  potencjały.  W  przypadku  wyższych  potencjałów  musi  się  zmienić  w  roz¬ 
tworze  stężenie  jonów  potencjałotwórczych  (np.  Hgi"1").  Napięcie  powierzchniowe 
powierzchni  granicznej  wyznacza  się  z  wysokości  słupa  rtęci.  Do  metali  w  stanie  stałym 
schemat  ten  oczywiście  nie  ma  zastosowania.  Stąd  też  prawie  zupełny  brak  danych 
pomiarowych  w  tym  zakresie.  Pewnych  danych  mogą  dostarczyć  pomiary  kąta  przyle¬ 
gania  pęcherzyków  gazowych  na  granicy  trzech  faz.  Metoda  ta  jednak  związana  jest 
z  dużymi  trudnościami  natury  eksperymentalnej  i  daje  dużo  mniej  dokładne  wyniki1*. 

Znaczenie  krzywych  elektrokapilarnych  omówiono  już  poprzednio.  Z  kształtu 
krzywej  można  wnioskować  o  istnieniu  adsorpcji  specyficznej.  Punkt  ładunku  zerowego 
sN  elektrody,  to  jest  potencjał,  przy  którym  znika  ładunek  na  metalu,  można  wyznaczyć 
z  położenia  maksimum.  Dla  dostatecznie  dobrze  polaryzowalhych  elektrod  sN  —  emax . 
Dla  niecałkowicie  polaryzowalnych  elektrod  przypadek  ten  nie  zachodzi,  jak  to  już 
poprzednio  widzieliśmy. 

Potencjał  ładunku  zerowego  eN  jest  wielkością  charakterystyczną  dla  danego  metalu 
w  przypadku,  gdy  nie  zachodzi  adsorpcja  specyficzna2*.  Do  wyznaczania  sń  można 
stosować  jeszcze  inne  metody.  Obok  określania  eN  z  pojemności  warstwy  podwójnej 
(równanie  13),  istnieje  ciekawa  metoda  wyznaczania  potencjału  ładunku  zerowego 
z  maksimum  twardości.  Nadmiar  ładunku  elektrycznego  na  powierzchni  metalu  wywo¬ 
łuje  obniżenie  napięcia  powierzchniowego,  co  sprzyja  powstawaniu  mikroskopowych 
rys  na  powierzchni.  W  punkcie  ładunku  zerowego  napięcie  powierzchniowe  jest  maksy¬ 
malne  i  powierzchnia  wykazuje  maksimum  twardości.  Zjawisko  to  można  wykorzystać 
do  wyznaczenia  potencjału  ładunku  zerowego3). 

Ładunek  na  metalu  polaryzował nej  elektrody  można  zmierzyć  za  pomocą  tzw. 
kroplowej  elektrody  rtęciowej.  Rtęć  wycieka  tu  z  cienkiej  kapilary  do  roztworu  elektro¬ 
litu  w  postaci  maleńkich  kropel.  Obrywająca  się  kropla  opada  przez  roztwór  na  dno 
naczynia,  gdzie  znajduje  się  większa  ilość  rtęci.  W  czasie  wzrostu  kropli  wzrasta  jej 
powierzchnia  i  dla  utrzymania  określonego  potencjału  elektrody  musi  przez  układ  płynąć 
prąd  ładujący  powstającą  warstwę  podwójną.  Gdy  znana  jest  szybkość  wzrostu  powierz¬ 
chni  elektrody  i  znany  prąd  ładowania,  wówczas  łatwo  jest  obliczyć  gęstość  powierz¬ 
chniową  ładunku  na  kropli  przy  danym  potencjale.  Uzyskane  tą  drogą  dane  są  dobrze 
zgodne  z  danymi  otrzymanymi  drogą  analizy  krzywych  elektrokapilarnych4).  Mierzony 
prąd  zewnętrzny  jest  równy  prądowi  ładowania  warstwy  podwójnej  tylko  wówczas, 
gdy  przez  warstwę  tę  nie  przechodzą  żadne  jony,  tzn.  gdy  elektroda  jest  w  dostatecznym 
stopniu  polaryzowalna5).  Jeżeli  warunek  ten  nie  jest  spełniony,  nie  można  opisanej 

O  Ponadto  trzeba  założyć,  że  napięcia  na  powierzchniach  granicznych  gaz/ciećz  i  metal/gaz  są  stałe. 

2)  A.  F  r  u  m  k  i  n,  Z.  Elektrochem.  59,  807  (1955). 

3)  P.  R  e  h  b  i  n  d  e  r,  E.  Wenstrom,  Acta  physicochim.  USSR  19,  36  (1944);  por.  także 
W.  Klinkenberg,  K.  Liicke,  G.  Masin  g,  Z.  Metalkunde  42,  361  (1951). 

4)  Por.  np.  A.  F  r  u  m  k  i  n,  Z.  physik.  Chem.  103,  55  (1923). 

Niegdyś  mniemano,  że  przy  ejy  również  Acp  =  0,  to  znaczy  że  pozbawiona  ładunku  elektroda 
może  służyć  jako  elektroda  zerowa  do  pomiarów  potencjału.  Jak  już  jednak  stwierdzono  poprzednio 
(rozdz.  XIII,  p.  2),  pogląd  ten  jest  niesłuszny. 
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metody  stosować  do  określania  gęstości  ładunku  na  metalu.  Gdy  np.  potencjał  częściowo 
tylko  polaryzowalnej  elektrody  zostanie  ustalony  przez  utrzymanie  stałego  stężenia 
jonów  potencjałotwórczych,  wówczas  warstwa  podwójna  kropli  ładowana  jest  częściowo 
przez  prąd  zewnętrzny,  a  częściowo  bezpośrednio  przez  jony  potencjałotwórcze,  które 
przechodzą  ptzez  warstwę  graniczną.  Jeśli  jednak  szybkość  powstawania  kropli  będzie 
dostatecznie  duża,  to  jony  potencjałotwórcze  nie  zdążą  przejść  przez  warstwę  graniczną 
(tzw.  elektroda  kroplowa  Paschena).  W  przypadku  granicznym,  przy  bardzo  dużej 
szybkości  tworzenia  się  kropli,  można  założyć,  że  prąd  zewnętrzny  będzie  znowu 
równy  prądowi  ładowania.  Elektroda  zachowuje  się  więc  z  tego  punktu  widzenia  jak 
elektroda  silnie  polaryzowalna,  w  zwykłym  jednak  znaczeniu  tego  słowa  nie  jest  taką 
elektrodą  (tzn.  stężenie  jonów  potencjałotwórczych  nie  jest  tu  tak  małe,  by  można 
je  pominąć,  ani  też  przejście  jonów  przez  warstwę  podwójną  nie  jest  silnie  hamowane). 
W  przypadku  dużych  stężeń  można  mieć  wątpliwości  co  do  tego,  czy  w  układzie  wystę¬ 
puje  stan  równowagi;  w  przypadku  małych  (jednak  nie  do  pominięcia)  stężeń 
jonów  potencjałotwórczych  zachowanie  się  elektrody  jest  takie,  jak  elektrody  w  dużym 
stopniu  polaryzowalnej.  Spotykamy  się  więc  z  interesującym  przypadkiem:  elektroda, 
zgodnie  z  wcześniejszą  definicją,  niepolaryzowalna  zachowuje  się  w  opisanym  doświad¬ 
czeniu  jak  elektroda  polaryzowalna. 

W  obecności  dużego'  nadmiaru  soli  obojętnej  i  przy  skończonych  wartościach  stę¬ 
żenia  jonów  potencjałotwórczych,  ładunek  na  metalu  można  wyznaczyć  z  pomiarów 
adsorpcji.  Musi  być  przy  tym  spełniony  warunek,  że  jony  potencjałotwórcze  nie  ulegają 
specyficznej  adsorpcji  na  powierzchni  granicznej.  Gdy  np.  srebro  metaliczne  zanurzymy 
do  roztworu  AgN03  w  obecności  dużego  nadmiaru  KN03,  w  układzie  ustali  się  poten¬ 
cjał  odpowiadający  aktywności  jonów  srebrowych  dzięki  reakcji 

Ag  <±  Ag++eo 

Jeśli  w  danych  warunkach  reakcja  przebiega  z  prawa  na  lewo,  metal  ładuje  się  do¬ 
datnio:  jednocześnie  ubywa  jonów  Ag+  z  roztworu.  Mówimy  w  tym  przypadku  o  „ad¬ 
sorpcji  jonów  potencjałotwórczych”.  Aby  był  spełniony  warunek  zobojętnienia  ładun¬ 
ków  w  całej  warstwie  podwójnej,  część  jonów  K+  jest  wypierana  z  części  elektrolitycznej 
warstwy  podwójnej,  względnie  gromadzi  się  tu  więcej  jonów  NOj.  Zmiana  stężenia 
roztworu  KN03  po  dodaniu  AgN03  jest  inna,  niż  byłaby  gdyby  do  roztworu  nie  zanu¬ 
rzono  srebra  metalicznego  (np.  gdyby  roztwór  znajdował  się  w  zlewce).  Z  różnicy  tej 
można  obliczyć  ilość  jonów  Ag+,  która  przeszła  do  fazy  metalicznej  i  stąd  zmiany 
ładunku  metalu^.  Gdyby  nie  było  nadmiaru  KNG3,  nie  można  byłoby  ze  zmiany 
stężenia  wyciągnąć  wniosku  o  zmianie  ładunku,  ponieważ  w  tym  przypadku  zmieniłoby 
się  również  stężenie  jonów  Ag+  w  elektrolitycznej  części  warstwy  podwójnej.  Podobne 
zjawisko  zachodzi,  gdy  jony  potencjałotwórcze  ulegają  specyficznej  adsorpcji  na  powierz¬ 
chni  granicznej.  Adsorpcję  jonów  potencjałotwórczych  można  często  opisać  równaniem2) 

______  =  a+blogc^ 

^  W.  Proskurnin,  A.  Frumkin,  Z.  physik.  Chem.  A155,  29  (1931). 

2)  E.  Lange,  R.  Berger,  Z.  Elektrochem.  36,  171  (1930);  A.  Hellermann,  E.  Lange, 
Kolloid.  Z.  81,  88  (1937);  88,  341  (1941). 
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4.  GRANICE  FAZ  W  UKŁADACH  KOLOIDALNYCH 

Omówiona  w  poprzednich  punktach  warstwa  podwójna  może  występować  na  granicy 
roztwór  elektrolitu/metal,  lecz  również  na  granicy  roztwór  elektrolitu/sól  w  stanie 
stałym.  W  przypadku  takich  powierzchni  granicznych  możliwe  jest  przejście  nośników 
ładunku  z  jednej  fazy  do  drugiej. 

Do  tego  rodzaju  roztworów  należą  koloidy  hydrofobowe  (zole),  w  których  cząstki 
koloidalne  uważa  się  za  fazę  stałą.  Na  powierzchni  granicznej  wytwarza  się  tu  potencjał, 
którego  wielkość  i  właściwości  zależą  od  zawartych  w  roztworze  jonów.  Najlepiej 
zbadanym  przykładem  takiego  układu  jest  zol  jodku  srebra.  Jeśli  np.  do  10-3  m  roz¬ 
tworu  KJ  będziemy  dodawać  powoli  10-1  m  roztwór  AgN03,  stosując  jednocześnie 
silne  mieszanie,  to  w  roztworze  powstanie  koloidalny  roztwór  AgJ.  Koloidalne  cząstki 
Agj  mają  ładunek  ujemny  i  w  polu  elektrycznym  przesuwają  się  w  kierunku  anody. 
Na  krótko  przed  osiągnięciem  punktu  równoważnikowego  (przy  c3-  #  10~10)  roztwór 
zaczyna  mętnieć  i  jodek  srebra  wydziela  się  w  postaci  kłaczkowatego  osadu  w  przypadku, 
gdy  nie  dodaje  się  nadmiaru  AgN03.  W  wyniku  dodawania  do  rozcieńczonego  roztworu 
AgN03  roztworu  KJ  powstaje  koloidalny  zol  Agj  naładowany  dodatnio  (koloidalne 
cząstki  jodku  srebra  wędrują  w  polu  elektrycznym  w  kierunku  katody).  Wypadanie 
kłaczkowatego  osadu  następuje  również  w  pobliżu  punktu  równoważnikowego  lecz 
nieco  wcześniej  (przy  cAg+  k  10-6)  niż  w  przypadku  poprzednim.  Z  tych  prostych 
doświadczeń  można  wyciągnąć  wniosek,  że  ładunek  zolu  jodku  srebra,  w  pierwszym 
przypadku  ujemny,  a  w  drugim  dodatni  powstaje  na  skutek  występowania  nadmiaru 
jonów  J-,  względnie  Ag+.  Jony  J_  są  przy  tym  silniej  wiązane  przez  zol  jodku  srebra 
niż  jony  srebrowe.  Można  założyć,  że  znajdujące  się  w  nadmiarze  jony  J~  lub  Ag+ 
wbudowują  się  w  sieć  krystaliczną  Agj,  natomiast  stała  faza  Agj  zachowuje  się  podobnie 
jak  elektroda  pozostająca  w  równowadze  ze  swoimi  jonami  i  ładująca  się  do  określonego 
potencjału  (potencjału  powierzchni  granicznej).  Gęstość  ładunku  na  granicy  fazy  Agj, 
analogicznie  do  równania  (9),  określa  wyrażenie1). 

v  =  F(r^-r,-)  (32) 

Ten  powierzchniowy  ładunek  powstaje  w  wyniku  wbudowania  się  jonów  potencjało- 
twórczych  w  sieć  krystaliczną  i  podobnie  jak  w  przypadku  naładowanej  powierzchni 
metalicznej  kompensowany  jest  przez  elektrochemiczną  warstwę  podwójną,  która 
i  w  tym  przypadku  składa  się  z  warstwy  dipolowej  i  warstwy  jonowej.  Stosuje  się  różne 
metody  określenia  potencjału  ładunku  zerowego2).  Stwierdzono,  że  punkt  ładunku 
zerowego  osiąga  się  przy  aktywności  jonu  srebrowego  aAg+  %  10~6,  względnie  aktyw¬ 
ności  jonu  jodkowego  a3-  ~  10~10,  co  dobrze  się  zgadza  z  uprzednio  podanymi  war¬ 
tościami  stężeń  jonów  jodkowych  względnie  srebrowych,  przy  których  zaczyna  się 

*)  Zależność  ta  słuszna  jest  przy  założeniach,  które  przyjęto  wyprowadzając  rówrlanie  (9). 

2)  Mierzy  się  np.  zmiany  stężenia  roztworu  po  ustaleniu  się  równowagi  z  dializowanym  zolem  czułą- 
metoda  potencjometryczną  lub  fotometryczną.  Ilość  zaadsorbowanych  jonów  można  oznaczyć  bezpo¬ 
średnio  posługując  się  radiochemiczną  metodą  atomów  znaczonych.  Por.  J.  O  e  1,  Z.  Elektrochem.  59* 
1044  (1955). 
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wytrącać  osad  AgJX). ,  Jony  powierzchniowo  nieczynne  (np.  KN03)  nie  wywierają 
wpływu  na  położenie  punktu  ładunku  zerowego. 

Powstająca  w  cząstkach  koloidalnych  elektrochemiczna  warstwa  podwójna  i  związany 
z  nią  potencjał  powierzchni  granicznej  decydują  o  trwałości  koloidalnych  roztworów 
zoli.  Zmiany  w  strukturze  warstwy  podwójnej,  które  można  spowodować  przez  dodanie 
elektrolitu,  powodują  istotne  zmniejszenie  trwałości  zolu  i  jego  koagulację. 

Rozróżnia  się  koloidy  liófilowe  i  liófobowe.  Do  pierwszych  należą  np.  białka,  które 
w  roztworach  wodnych  wykazują  pewne  powinowactwo  do  rozpuszczalniką.  Powino¬ 
wactwo  to  przejawia  się  ich  zdolnością  do  pęcznienia  i  solwataćji.  Odwrotne  właści¬ 
wości  wykazują  koloidy  liofobowe.  Roztwory  kolidów  liofobowych,  choć  stosunkowo 
stabilne,  znajdują  się  w  równowadze  nietrwałej,  Czego  dowodem  jest  ich  nieodwra¬ 
calna  koagulacja  przy  nieznacznym  zakłóceniu  równowagi  roztworu  przez  dodanie 
niewielkich  ilości  elektrolitu2).  Wykazują  one  niewielkie  powinowactwo  do  rozpusz¬ 
czalnika  i  w  postaci  cząsteczkowej  są  praktycznie  nierozpuszczalne. 

Pozornie  dużą  trwałość  wielu  zoli  liofobowych  można  wytłumaczyć  jednoimiennym 
ładunkiem  elektrycznym  ich  cząstek,  na  który  wskazuje  przesuwanie  się  tych  cząstek 
Atf  polu  elektrycznym  (por.  rozdz.  XIV  p.  8c).  Ładunek  elektryczny  na  cząstkach  jest 
Zwykle  duży,  w  związku  z  czym  odpychają  się  one  silnie,  nawet  przy  znacznych  odleg¬ 
łościach.  Z  drugiej  strony,  siły  przyciągające  mają  dużo  mniejszy  zasięg  oddziaływania. 
Wynikiem  tego  jest  efekt  dyspersyjny  (por.  rozdz.  III,  p.  2c).  Krzywa  potencjału 
nie  wykazuje  minimum  jak  na  rys.  25,  lecz  maksiiiium.  Przewaga  sił  odpychających 
przeciwdziała  koagulacji  miceli  koloidalnych  i  warunkuje  trwałość  zolu. 

Fakt,  że  koloidy  liofobowe  zawdzięczają  swoją  trwałość  ładunkom  elektrycznym 
i  że  ładunek  ten  można  zmienić  przez  dodanie  jonów  potencjałotwórczych  bądź  zupełnie 
obcych,  wyjaśnia  charakterystyczne  właściwości  tego  rodzaju  układów,  łatwo  ulega¬ 
jących  koagulacji  pod  wpływem  elektrolitów^  Skomplikowana  istota  stanu  naładowania 
cząstek  koloidalnych  i  warstwy  podwójnej  bardzo  utrudnia  znalezienie  ilościowych 
zależności  dla  zjawisk  koagulacji  elektrolitycznej.  Powstało  wiele  teorii,  które  usiłują 
powiązać  empirycznie  stwierdzone  reguły  >  koagulacji  z  fizycznymi  właściwościami 
koloidów.  Jak  dotychczas  nie  udało  się  ująć  bogatego  materiału  doświadczalnego  w  jedno¬ 
litą  i  ogólną  teorię.  W  każdym  jednak  razie,  przyjmując  ogólną  koncepcję,  że  cząstki 
koloidalne  tworzą  niejednorodny  układ  dyspersyjny  z  określonym  potencjałem  na 
powierzchni  granicznej  między  fazą  ciekłą  i  stałą,  można  było  usunąć  wiele  pozornych 
sprzeczności,  które  były  niezrozumiałe  w  świetle  koncepcji  wcześniejszych.  Omówiony 
model  ogólny  pozwala,  przynajmniej  w  prostszych  przypadkach,  zrozumieć  procesy 
zachodzące  podczas  koagulacji  koloidów  liofobowych. 

E.  J.  V  e  r w  e  y,  H.  R.  Kruyt,  Z.  physik.  Chem.  (A)  167,  149  (1934). 

2)  Między  tymi  krańco\wmi  przypadkami  istnieją  przypadki  pośrednie.  W  przypadku  np.  niektórych 
koloidów  liofobowych  koagulacja  nie  jest  procesem  całkowicie  nieodwracalnym.  Skoagulowany  żel  po  za¬ 
daniu  pewną  ilością  czystego  rozpuszczalnika  przechodzi  częściowo  z  powrotem  do  roztworu  w  postaci 
zolu  (peptyzacja).  Do  koloidów  tych  należą  związki  zawierające  grupy  charakterystyczne,  które  umożli¬ 
wiają  odwracalne  przejście  z  żelu  do  zolu,  dzięki  specyficznym  oddziaływaniom  z  cząsteczkami  rozpusz¬ 
czalnika. 
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Przez  długi  czas  panował  pogląd,  że  koagulacja  koloidów  spowodowana  jest  całko¬ 
witym  względnie  częściowym  zobojętnieniem,  ładunków  miceli  przez  jony  przeciwnego 
znaku  przy  dodaniu  elektrolitu  do  roztworu  zolu  (por.  rozdz.  VII,  p.  5).  Założenie, 
że  stabilność  roztworu  koloidalnego  uwarunkowana  jest  odpychaniem  się  jednoimien- 
nie  naładowanych  miceli,  prowadzi  konsekwentnie  do  wniosku,  że  przy  zobojętnieniu 
ładunku  siły  van  der  Waalsa  powodują  skupianie  się  i  koagulację  cząstek  zolu.  Jest  to 
zgodne  z  faktem,  że  amfolity  najłatwiej  koagulują  w  punkcie  izoelektrycznym  (znajdują 
się  wówczas  w  roztworze  w  postaci  jonów  obojętnych  i  ich  sumaryczny  ładunek  elek¬ 
tryczny  jest  równy  zeru),  (por.  rozdz.  XII,  p.  lc).  Ta  teoria  adsorpcyjna  tłumaczy 
koagulację  elektrolityczną  zmianą  ładunku  warstwy  podwójnej  u  związanym  z  tym 
obniżeniem  potencjału  na  powierzchni  granicznej  między  micelami  a  roztworem. 

W  wielu  przypadkach  takie  próby  tłumaczenia  zjawiska  koagulacji  nie  są  wystar¬ 
czające  i  wówczas,  gdy  tego  wymagają  okoliczności,  tworzy  się  hipotezy  dodatkowe. 
Zaobserwowano  ogólną  prawidłowość,  że  roztwór  elektrolitu  musi  mieć  odpowiednie 
stężenie,  by  działał  koagulująco.  Ta  wartość  progowa  koagulacji  zależy  silnie  od  war¬ 
tościowości  jonów  mających  znak  przeciwny  niż  ładunek  miceli  zolu,  zaś  tylko  nieznacz¬ 
nie  od  rodzaju  i  stężenia  zoluT  Dla  jedno  wartościowych  jonów  o  znaku  przeciwnym 
ładunkowi  zolu  wartość  progowa  wynosi  od  około  25  do  150  mmol/1,  dla  jonów 
dwuwartościowych  od  0,5  do  2  mmol/1,  dla  trójwartościowych  od  0,01  do  0,1  mmol/1. 
Jest  to  tzw.  reguła  Schulzego  i  Hardy’ego2).  Wartości  progowe  przedstawiono  w  tabl.  53. 


T  a  b  1  i  c  a  53 

Średnie  wartości  progowe  (w  milionach  na  litr)  dla  różnych  soli 


Wartościo¬ 
wość  prze- 
ciwjonu 

a2s3 

ładunek 

ujemny 

Stosu¬ 

nek 

Au 

ładunek 

ujemny 

Stosu¬ 

nek 

AgJ 

ładunek 

ujemny 

Stosu¬ 

nek 

i 

ai2o3 

ładunek 

dodatni 

Stosu¬ 

nek 

Stosunek 

teore¬ 

tyczny 

1 

55 

1 

24 

1 

142 

1 

52 

1 

1 

2 

0,69 

0,013 

0,38 

0,016 

2,43 

0,017 

0,63 

0,012 

0,016 

3 

0,091 

0,0017 

0,006 

0,0003 

0,068 

0,0005 

0,080 

0,0015 

0,0013 

4 

0,090 

0,0017 

0,0009 

0,00004 

0,013 

0,0001 

0,053 

0,0010 

0,00024 

W  świetle  przytoczonych  rozważań  można  łatwo  zrozumieć  charakterystyczny  wpływ  wartościowości 
„przeciwjonu”.  Micele  zolu  odpychają  się  w  wyniku  istnienia  elektrochemicznej  warstwy  podwójnej; 
dodatek  wielowartościowego  ,,przeciwjonu”  zmniejsza  tak  silnie  „grubość  rozmytej  warstwy  podwójnej” 
1  /«  (por.  p.  2  tego  rozdziału),  że  zaczynają  przeważać  oddziaływania  sił  dyspersyjnych  i  koloid  ulega 
koagulacji.  Odpychanie  się  elektrochemicznych  warstw  podwójnych  typu  Gouy a- Chapmana  badało  wielu 
autorów3).  Szukano  zależności  między  tego  typu  oddziaływaniem  a  średnią  odległością  cząstek,  potencja- 

Koagulacja  jestv  procesem  przebiegającym  powoli;  w  związku  z  tym  wartości  progowe  nie  są 
zbyt  ściśle  określone. 

2>  H.  Schulze,  J.  prakt.  Chem.  (2)  25,  431  (1882);  27,  320  (1883);  W.  B.  Hardy,  Proc.  Roy. 
Soc.  London  66,  110  (1900);  Z.  physik.  Chem.  33,  385  (1900). 

3)  Por.  E.  J.  W.  V  e  r  we  y,  J.  Th.  G.  Overbeek,  Theory  of  the  Stability  of  Hydrophobic 
Colloids,  Amsterdam  1948. 
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łem,  wreszcie  „grubością  warstwy  podwójnej”  l/fe.  Dla  słabych  oddziaływań,  tzn.  dla  dużych  średnich 
odległości  d  miceli,  energia  potencjalna  w  pierwszym  przybliżeniu  określona  jest  wyrażeniem 

64  NkT 

tfodp  =  - - - y2Q—2nd  *  (33) 

gdzie  N  i  z  (podobnie  jak  w  równaniu  23a)  oznaczają  liczbę  i  wartościowość  (symetrycznych)  cząsteczek 

e^o-l 


elektrolitu,  1  /«  —  grubość  warstwy  podwójnej,  a  y  =  ■ 


,  podobnie  jak  w  równaniu  (24).  Wza- 


e*>  +  1 

jemne  przyciąganie  się  miceli  siłami  dyspersyjnymi  Londona  (por.  rozdz.  III,  p.  2c)  było  badane  przede 
wszystkim  przez  Hamakera1). 

Ł/przyc=_48^  (34) 

gdzie  A  oznacza  zespół  stałych  z  równania  (111,45).  Oddziaływanie  całkowite  określa  wyrażenia: 

64  NkT  .  _  .  A 


U  = 


-y2e_2“d- 


48  nd2 


Krzywa  potencjału  ma,  zgodnie  z  poprzednimi  rozważaniami,  maksimum  dla  U  =  0  i 


dU 

~~dóT 


(35) 


=  0;  stąd 


można  wyliczyć  stężenie  iVmax  elektrolitu,  przy  którym  powinna  nastąpić  koagulacja.  W  przeliczeniu 
na  stężenia  objętościowe  otrzymuje  się  dla  roztworów  wodnych  (e  =  78,55)  i  T  =  298°C 


=  8  ■  10-22  - 


A2  z6 


(mmol/1) 


(36) 


Gdy  potencjał  (ps  jest  dostatecznie  duży,  wówczas  y  K  li  jest  niezależne  od  z,  a  stężenia  koagulujące 


1-,  2-,  3-wartościowych  „przeciwjonów”  powinny  pozostawać  w  stosunkach  jak  1 
jak  1:0,016:0,0013,  co  też  zostało  potwierdzone  doświadczalnie  (por.  dane  w  tablicy). 


GH4 


czyli 


Ta  oparta  na  „rozmytej  warstwie  podwójnej”  teoria  nie  może  wyjaśnić  obserwo¬ 
wanego  niekiedy  specyficznego  działania  niektórych  jonów  przy  koagulacji,  podobnie 
jak  nie  może  wyjaśnić  wpływu  niektórych  jonów  na  przebieg  krzywej  elektrokapilarnej. 
W  podobnych  przypadkach  trzeba  powrócić  do  teorii  warstwy  podwójnej  Sterna- 
Grahama.  Gdy  „przeciwjony”  adsorbują  się  specyficznie,  zmienia  się  silnie  potencjał  cps 
i  przez  to  stabilność  zolu.  Znak  ładunku  zolu  może  nawet  ulec  zmianie  w  wyniku  spe¬ 
cyficznej  adsorpcji  jonów  potencjałotwórczych2).  Niekiedy  możliwa  jest  wymiana  między 
jonami  sieci  krystalicznej  a  jonami  roztworu;  zjawiska  stają  się  przez  to  coraz  bardziej 
skomplikowane  i  nie  zawsze  można  je  wyjaśnić  w  oparciu  o  model  podwójnej  warstwy 
Sterna. 
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5.  GRANICA  FAZ  DWÓCH  CZĘŚCIOWO  MIESZAJĄCYCH 
SIĘ  ROZTWORÓW  ELEKTROLITÓW 

Dla  uzyskania  pewnych  informacji  o  potencjale  na  granicy  faz  między  elektrycznie 
przewodzącymi  cieczami  A  i  B  o  ograniczonej  mieszalności  wzajemnej  należy  zmierzyć 
napięcie  spoczynkowe  ogniwa  typu 

i  II  iii  iv  v  VI 

Hg/  [Hg2  Cl2]  KC1/ A/B/  [Hg2  Cl2]  KCl/Hg  (37) 

jako  funkcję  stężenia  soli  rozpuszczonej  w  A  i  w  B1*.  Zmierzone  różnice  napięcia  spo¬ 
czynkowego  można  przyjąć  za  zmiany  potencjału  na  granicy  faz  lllAlYcp,  jeżeli  się 
założy,  że  potencjały  dyfuzyjne  na  granicach  faz  II/III  i  IV/Y  są  do  pominięcia. 
W  rzeczywistości  potencjały  dyfuzyjne  na  granicy  faz  dwu  niemieszających  się,  względ¬ 
nie  częściowo  mieszających  się  cieczy,  nie  są  wystarczająco  zdefiniowane,  na  co  zwró¬ 
cono  już  uwagę  w  p.  2d  rozdz.  XI ;  w  związku  z  tym  napotyka  się  tu  na  te  same  trudności 
co  w  przypadku  pomiarów  pH  w  środowiskach  niewodnych.  Przez  zbudowanie  odpo¬ 
wiedniego  ogniwa  udało  się  Strehlowowi  i  Kahlweitowi  zmierzyć  tego  typu  potencjał 
dyfuzyjny  bardziej  poprawnie.  Mierzono  napięcie  spoczynkowe  ogniwa 

i  II  III  IV  v  VI 

Hg/[Hg2Cl2]KClnas.(H20)/rożtw.  A/roztw.  B/0,07  n  LiCl[Hg2Cl2]/Hg  (38) 

H20  nas.  chinolina  chinolina 
chinoliną  nas.  H20 

Sole  rozpuszczone  w  roztworach  A  i  B  znajdowały  się  w  stanie  równowagi.  Jony 
Li+  i  Cl-  w  stężeniu  0,07  m  mają  jednakowe  ruchliwości  w  roztworze  chinolinowym ; 
założenie  więc  stałości  względnie  niewielkich  zmian  potencjałów  dyfuzyjnych  na 
granicach  faz  II/III  i  IV/V  jest  bardziej  uzasadnione  niż  w  przypadku  ogniwa  (37). 
Ze  względu  na  stałość  potencjałów  elektrodowych  można  zmierzone  zmiany  napięcia 
spoczynkowego  związane  ze  zmianami  stężeń  w  roztworach  A  i  B  przypisać  jedynie 
zmianie  potencjału  na  granicy  faz  A  i  B  111 A  lY(p. 

Sumę  potencjałów  elektrodowych  YA  VI9?-j-M  llq>  można  wyznaczyć  za  pomocą 
metody  opisanej  w  p.  5  i  8  rozdz.  X.  Metodą  tą  wyznacza  się  potencjały  metalu  w  wodzie 
i  chinolinie  przy  założeniu,  że  "A'(pnx^  =  02).  Z  otrzymanych  danych  doświadczalnych 
wynika,  że  w  granicach  błędu  pomiaru  (a  w  metodzie  tej  jest  on  stosunkowo  duży) 
suma  tych  potencjałów  jest  prawie  równa  zeru;  mierzone  napięcie  spoczynkowe  ogniwa 
(38)  jest  równe  w  przybliżeniu  potencjałowi  na  granicy  faz  III/IV.  Możemy  więc 
bezpośrednio  zmierzyć  wartość  potencjału  na  granicy  faz  A  i  B  jako  funkcję  stężeń  soli 
rozpuszczonych  w  obydwu  fazach  i  znajdujących  się  w  stanie  równowagi.  Przez  zasto¬ 
sowanie  dwóch  elektrolitów,  jednego  z  kationem  organicznym,  a  drugiego  z  anionem 
organicznym,  można  osiągnąć  ciągłą  zmianę  potencjału  granicznego,  aż  do  zmiany 
znaku  włącznie,  zmieniając  stosunek  dwóch  soli.  Przyczyną  zmian  jest  większe  powino¬ 
wactwo  jonu  organicznego  do  chinoliny.  Na  rys.  96  pokazano  dwa  cykle  pomiarowe. 

O  Por.  np.  R.  B  e  u  t  n  e  r,  Z.  Elektrochem.  19,  319,  467  (1913);  E.  B  a  u  r,  ibid.  19,  590  (1913); 
32,  547  (1926). 

2)  M.  Kahlweit,  H.  Strehlow,  Z.  Elektrochem.  58,  658  (1954). 
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Krzywa  górna  przedstawia  napięcie  spoczynkowe  ogniwa  dla  chlorowodorku  chi¬ 
niny  i  soli  potasowej  kwasu  nikotynowego,  krzywa  dolna  —  dla  chlorowodorku  chi¬ 
niny  i  soli  potasowej  kwasu  2,2-fenylochinolino-4-karboksylowego  K(PCK)  jako  funk¬ 
cję  ułamka  molowego.  Widać  jasno,  że  tym  sposobem  można  sprowadzić  poten¬ 
cjał  na  granicy  faz  do  zera.  Ponieważ  należy  założyć,  że  i  w  tym  przypadku  :A<p, 
zgodnie  z  równaniem  (1),  składa  się  z  dwóch  członów:  jonowego  i  dipolowego, 


Rys.  96.  Napięcie  spoczynkowe  ogniwa  (38)  jako  funkcja  składu  x  roztworów  A  i  B 

A(p  —  0  oznacza,  że  te  dwa  człony  się  kompensują.  Jeśli  natomiast  Aip  —  0,  a  więc 
znika  człon  jonowy  warstwy  podwójnej,  to  napięcie  powierzchniowe  musi  przybierać 
wartość  maksymalną,  która  w  tym  przypadku  jest  niezależna  od  stężenia  rozpuszczo¬ 
nej  soli  i  występuje  przy  A(p  —  +0,04  V.  Przy  tym  potencjale  zmienia  się  kierunek 
elektroforezy  zawieszonych  kropli  roztworu  jednej  fazy  w  roztworze  drugiej,  co  odpo¬ 
wiada  punktowi  zerowemu  potencjału  kinetycznego  C  (por.  p.  8a  tego  rozdziału). 

Taką  powierzchnię  graniczną  można  uważać  za  ,, elektrodę  mieszaną”,  omówioną  w  p.  7  rozdz.  X; 
kilka  (a  w  przypadku  jednej  rozpuszczonej  soli  dwa)  jonów,  zdolnych  do  przechodzenia  z  fazy  do  fazy, 
określa  tu  potencjał.  W  stanie  równowagi  każdy  z  jonów  musi  mieć  jednakowy  potencjał  elektrochemiczny 
zgodnie  z  równaniem  (X,95).  Dla  soli  KiAj  rozdzielonej  między  fazy  A  i  B  mamy  analogicznie  do  równa- 
.  nia  (X,l  11): 

(B)  (B) 

.  .  RT  a  Kj  RT  a  aj 

A<pKlAl  =  +  — in-^-  =  ^  -  -^+n— 

aK\  aAj 

lub  (39) 

(A)  (A) 

.  .  RT  RT  t  „ 

A<P°n  ~A<Poaj  =  -~^An  (B)  — - -ylnC+Ai 

aK+  aAJ 

gdy  wprowadzimy  współczynniki  podziału  z  równania  (11,192).  Wyrażenie  d<p0K+— 2l<PoA^  można 
otrzymać  ze  współczynnika  podziału  w  warunkach  standardowych  ekstrapolowanego  do  stężeń  nieskoń- 
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czenie  małych.  Dla  drugiej  soli  K2A2,  również  rozdzielonej  między  dwie  fazy  A  i  B,  słuszne  jest  odpo¬ 
wiednio  wyrażenie: 

(B)  (B)  ( 

A  A  RT  1  °K2  a  RT  ,  °A2  V 

—  zJq?ok+  "In — r~  • — A<Pq\~  —  —In — — 

TIv2a2  tok2  f  ca)  yoa2  f  (a) 

«A- 

lub  (40) 

(A)  (A) 

RT  oK+  aA -  rt 

A<f>0K+2  ~AV°A2  =  (i)  =  7^~lnCK2A2 

«A- 

Jeśli  obie  sole  rozdzieli  się  jednocześnie  między  dwie  fazy,  to  na  granicy  faz  ustali  się  potencjał  wspólny 
dla  mieszaniny,  określony  wzorem: 


(B)  (A)  (B)  (A) 

RT  <zK+  #k+  RT  aA~  aA~ 

A<p-K.lAi,  —  A<p-K2A2  ~  A<Pok£  —  4 - ~  ln  txR~~  ~  A(p0A-  —A(foA- - -ln 


a  stąd 


F  (A)  (B) 
flK+  Ok+ 


~ 4?’ok+)'-(^9,oa:1  ~^9!,oa2  )]  i 

- ~  K  =  ]n- 


F  (A)  (B) 

aAj  «A“ 


RT  ~  -  C, 

W  stanie  równowagowego  rozdziału  obu  soli  między  dwie  fazy  mamy: 


a  z  kombinacji  równań  (42)  i  (43) 


CkiA1CK2A2  —  CKiA2CK2Aj 


lnCKlAl  =  — - ^-lnCKlA2CK2Al 


InC 


K  1 


k2a2 


+  — InC 


2  2 


K1A2'~'K2Ai 


(41) 


(42) 


(43) 


(44) 


Można  więc  obliczyć  współczynniki  podziału  dwóch  soli  odwrotnych  znając  współczynniki  podziału  soli 
prostych  i  napięcie  spoczynkowe  dwóch  ogniw  typu  (38). 

Korzystając  ze  specjalnej  metodyki  można  również  wyznaczyć  potencjał  na  granicy 
faz  cieczy  przewodzącej  i  nieprzewodzącej  (np.  wody  i  ligroiny).  Zmienia  się  tu  Aq> 
wykorzystując  właściwości  adsorpcyjne  soli  organicznych1!. 


6.  POTENCJAŁY  MEMBRANOWE 

W  p.  8b  rozdz.  II  omówiono  równowagę  w  układzie  złożonym  z  dwóch  faz  rozdzie¬ 
lonych  błoną  nieprzepuszczalną  dla  jednych,  a  przepuszczalną  dla  innych  składników 
mieszaniny.  Obserwuje  się  wówczas  wystąpienie  różnicy  ciśnień  17  na  granicy  faz 
(ciśnienie  osmotyczne)  i  nierównomierny  rozdział  składników  przepuszczanych  przez 
błonę.  Jeśli  w  skład  mieszaniny  wchodzą  jony,  a  błona  jest  przepuszczalna  przynajmniej 
dla  jednego  rodzaju  jonów,  to  oprócz  wymienionych  zjawisk  występuje  tu  potencjał 
Acp,  zwany  membranowym.  Powstanie  tego  potencjału  uwarunkowane  jest  tym,  że 

1J  Por.  J.  T.  D  a  v  i  e  s,  Z.  Elektrochem.  55,  559  (1951);  Trans.  Faraday  Soc.  49,  683  (1953); 
H.  S  t  r  e  h  1  o  w,  Z.  Elektrochem.  59,  744  (1955). 
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w  stanie  równowagi  przepuszczane  przez  błonę  jony  /-tego  rodzaju  muszą  mieć  jedna- 
kowy  potencjał  elektrochemiczny  w  obu  fazach,  to  znaczy  zgodnie  z  równaniem 
(X,95)  I/S,  =  11  pi. 

Rozpatrzmy  jako  najprostszy  układ  roztwór  soli  o  jonach  R+  i  Cl~;  jedynie  dla 
jonów  R+  błona  jest  nieprzepuszczalna;  układ  można  przedstawić  schematem 

R+cr  /h3o+ci- 

1  /  11 

h2o/  h2o  (45) 

M  . 

Warunek  równowagi  wyraża  się  następująco: 

T T  TT^  T  TT  ł  A  f  \ 

/Mh30+  =  /%30+J  hcr  —  A  Cl- 5  ^H20  =  A*H20  (46) 

Równania  są  słuszne  oczywiście  i  wtedy,  gdy  układ  zawiera  i  inne  cząsteczki  przepusz¬ 
czane  przez  błony.  Aby  w  układzie  ustaliła  się  równowaga,  muszą  jony  H30+  przywę¬ 
drować  z  II  do  I  i  odpowiednio  do  wielkości  potencjałów  chemicznych  przed  ustaleniem 
się  równowagi,  tzn.  odpowiednio  do  początkowego  stężenia  jonów  Cl~  i  cząsteczek 
H20,  musi  nastąpić  wymiana  Cl-  i  H20  między  roztworem  I  i  II  aż  do  osiągnięcia 
stanu  równowagi.  Podstawmy  na  /*  wyrażenia  z  (X,91)  i  (11,102)  uwzględniając  zależ¬ 
ność  potencjału  chemicznego  od  ciśnienia  (podobnie  jak  w  p.  4a  rozdz.  II).  Wówczas, 
przy  pominięciu  ściśliwości  obu  roztworów,  warunek  równowagi  dla  cząsteczek  H20 
w  obu  fazach  w  stałej  temperaturze  będzie  miał  analogicznie  do  równania  (11,196) 
postać  następującą: 

n  =  -^~  ln  ^2  (47) 

V  h20  aH20 

a  warunki  równowagi  dla  obu  rodzajów  jonów  wyrażą  się  wzorami: 


nV  -z^—RTln  — 


—  AcpF 


RT  ln 


=  —  AcpF 


Eliminując  Acp  z  dwóch  ostatnich  równań  otrzymamy 

n=  „  RT,r — \A\a™\atir  (49) 

h3o+  A~  V  er  ^h3o+  ac  r 

Eliminując  w  dalszym  ciągu  II  z  równań  (49)  i  (47)  otrzymamy  warunek  dla  stanu 
równowagi 

=  (50) 

E^h2o  1a-n2o  ^H3o++Ecr  a\ 

który  można  również  napisać  w  postaci: 


llar 

us2o 


(51) 
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Dla  nadania  bardziej  zwartej  formy  wyrażeniu  (51)  wprowadzono  stosunek  cząstko¬ 
wych  objętości  molowych:  elektrolitu  i  rozpuszczalnika: 


V 


h3o+ 


+  VCI- 


V 


h2o 


(52) 


Jak  już  wspomniano  poprzednio,  pomija  się  przy  tym  ściśliwość  obydwu  roztworów 
w  przedziale  ciśnień  77.  Dla  dostatecznie  rozcieńczonych  roztworów  można  przyjąć, 
że  «H20  =  1  w  obydwu  fazach  i  wówczas  wyrażenie  (51)  upraszcza  się  do: 


a  = 
± 


(5  la) 


W  stanie  równowagi  średnia  aktywność  kwasu  solnego  w  obydwu  fazach  musi  być 
jednakowa,  natomiast  aktywności  poszczególnych  jonów  an3 Q+  i  aci~  są  w  I  i  II  różne, 
a  więc  słuszna  jest  zależność 

II„  ln 

wh3o+  _  uc  r 

X  „  II.. 

mh3o+  uC1~ 


(51b) 


Eliminując  77  z  równań  (47)  i  (48a)  lub  (48b)  otrzymamy  na  potencjał  membranowy 
wyrażenie : 


RT .  xi^h3o+ 
F~-  I«h3o+ 


'•+ 

H20 


II 


«H?0 


RT  Itłci 


ani~ 


F 


IIar~ 

UIi2Q 

uh2o 


(53) 


Dla  skrócenia  przyjęto  r+  =  VS30+/VS20  i  r_  Fcr /  FH2Q .  Jeśli  założymy  znów, 
że  w  przypadku  rozcieńczonych  roztworów  aktywność  wody  jest  w  obydwu  roztworach 
jednakowa,  to  otrzymamy  na  Acp  przybliżony  wzór: 


A  RT,  II<%3o+  RT  1acr  f 

h3o+ 

Przybliżenie  to  jest  w  większości  przypadków  wystarczające.  W  podanych  wyrażeniach, 
podobnie  jak  i  w  równaniach  na  SEM  w  ogniwach  stężeniowych,  występują  aktywności 
indywidualnych  jonów,  które  nie  są  zdefiniowane  termodynamicznie.  Tylko  przy  bardzo 
małych  stężeniach  można  je  utożsamiać  z  eksperymentalnie  określanymi  aktywnościami 
średnimi  (por.  rozdz.  X,  p.  3b).  Gdyby  obydwa  roztwory  I  i  II  po  ustaleniu  się  równo¬ 
wagi  były  połączone  z  sobą  nie  błoną  półprzepuszczalną,  lecz  mostkiem  elektrolitycznym 
KC1  (w  celu  wyeliminowania  potencjałów  dyfuzyjnych),  wówczas  w  tak  wytworzonym 
ogniwie 

(H2)  Pt/roztw.  I/KCl/roztw.  11/Pt  (H2)  (54) 


zmierzona  siła  elektromotoryczna  z  równania  (X,71)  byłaby  identyczna  z  potencjałem 
membranowym  z  równania  (53a).  Mielibyśmy  w  tym  przypadku  ogniwo  stężeniowe 
w  odniesieniu  do  jonów  H30+1).  Podobny  byłby  wynik,  gdyby  elektrody  wodorowe 
zostały  zastąpione  elektrodami  Ag/ Ag  Cl  (ogniwo  stężeniowe  w  odniesieniu  do  jonów 
Cl").  Dla  ogniwa  zaś 

(H2)  Pt/roztw.  I/roztw.  11/Pt  (H2)  (55) 

M 


Patrz  J.  Th.  G.  O  v  e  r  b  e  e  k,  J.  Coli  Sci.  8,  179  (1953). 
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SEM  będzie  równa  zeru.  W  przypadku  umieszczenia  błony  półprzepuszczalnej  między 
roztworami  układ  będzie  się  znajdował  w  stanie  równowagi  i  praca,  która  powinna  być 
wykonana  kosztem  reakcji  chemicznej,  będzie  równa  zeru.  Oznacza  to,  że  na  błonie 
występuje  skok  potencjału,  którego  wartość  równa  jest  różnicy  (z  przeciwnym  znakiem) 
potencjałów  elektrodowych.  Różnica  ta,  zgodnie  z  równaniem  (X,71),  wynika  z  różnicy 
aktywności  jonów  H30+  w  obu  roztworach  i  wynosi 

RT ,  ir^H3o+ 

F  m  I«H30+ 


Potencjał  membranowy  można  wyznaczyć  w  ten  sposób,  że  po  ustaleniu  się  równowagi 
mierzy  się  pH  obu  roztworów  stosując  elektrodę  odniesienia  i  znalezione  w  ten  sposób 
aktywności  jonów  H30+  wprowadza  do  równania  (53a)i:>.  Równie  dobrze  można  by 
oznaczyć  aktywności  jonów  Cl-  w  obu  roztworach  za  pomocą  elektrody  chlorosrebrnej 
i  stąd  wyliczyć  Aę.  Wyrażenie  ogólne  na  potencjał  membranowy  ma  postać: 

RT ,  uai 

d,p  =  •  (56) 


przy  czym  at  oznacza  aktywność  ^-wartościowego  jonu  z-tego  rodzaju,  dla  którego 
błona  jest  przepuszczalna.  Gdy  w  roztworze  znajdują,  się  jony  różnego  rodzaju,  wówczas 
warunek  równowagi  przybiera  postać 


llflk+  =  jV_-|  /  W*-  -l /lla&+ 

IaK+  uaA-  \  *aK 2+  [  naA2~  \  Vk3+ 


(57) 


X  nosi  nazwę  współczynnika  podziału  Donnana,  a  związane  z  nim  potencjały  membra¬ 
nowe  potencjałów  Donnana 2). 

Układ  typu  (45)  został  dobrze  przebadany  na  przykładzie  K4[Fe(CN)<;]/KCl3). 
Błona  nie  przepuszcza  jonów  [Fe(CN)6]4~.  Ciekawsze  są  jednak  równowagi  membra¬ 
nowe  w  układach  koloidalnych,  zwłaszcza  związanych  z  białkami;  wówczas  Rz+  lub 
Rz~  w  równaniu  (45)  oznacza  jon  koloidalny  lub  polijon.  W  układach  takich  współczyn¬ 
niki  aktywności  są  nieokreślone  i  najczęściej  trzeba  tu  poprzestać  na  równaniach  przy¬ 
bliżonych. 

W  przypadku  granicznym,  gdy  stężenie  jonu  koloidalnego  Rz+  jest  małe  w  porów¬ 
naniu  ze  stężeniem  pozostałych  jonów,  można  przyjąć,  że  współczynniki  aktywności 
są  w  obu  fazach  jednakowe4^.  Wówczas  podział  jonów  między  fazy  zamiast  równania 
(5  lb)  określa  równanie 

Im+Im  —  llm+um_  =  11  m2  (58) 

^  Ta  różnica  między  pH  w  zawiesinie  a  pH  w  roztworze  czystym  nosi  nazwę  efektu  Pallmanna\ 
por.  H.  Pa  liman  n,  Kolloid-Beih.  30,  334  (1930). 

2)  F.  G.  D  o  n  n  a  n,  Z.  Elektrochem.  17,  572  (1911);  Chern.  Rev.  1,  73  (1924);  Z.  physik.  Chern.  (A) 
168,  369  (1934). 

3)  F.  G.  D  o  n  n  a  n,  A.  J.  AllmandJ.  Chern.  Soc.  105,  1941  (1914);  E.  H  ii  c  k  e  1,  Kolloid-Z. 
36,  204  (1925). 

4)  G.  S.  A  d  a  i  r,  M.  E.  A  d  a  i  r,  Trans.  Faraday  Soc.  36,  23  (1940). 
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a  potencjał  membranowy  zamiast  równania  (5  3  a)  wyrażenie 


Acp  — 


RT 


ln- 


m. 


RT 


ln 


m 


(59) 


F  Tm+  F 

Uwzględniając  warunek  kompensacji  ładunków 

#imeż+-|--i7w+:  =  1m_  i  1Im+  — 

i  pomijając  człon  kwadratowy  2%*+  otrzymamy  z  równania  (58)  wyrażenia  na  podział 
jonów  między  dwie  fazy 


m 


m 


(60) 


lm+  ~  11 


m 


m 


z  Mrz+ 


z  ImRz+ 


(61) 


Połowa  ładunku  jonów  koloidalnych,  które  nie  mogą  przejść  przez  błonę  półprze- 
puszczalną,  zobojętniona  jest  przez  jony  o  przeciwriym  znaku  (przeciwjony),  a  druga  po¬ 
łowa  przez  wyparcie  z  roztworu  równoważnej  ilości  jonów  o  tym  samym  znaku  (podział 
symetryczny).  Z  równań  (59)  i  (61)  —  zachowując  tylko  pierwszy  wyraz  rozwinięcia 
w  sżereg  funkcji  logarytmicznej  —  otrzymujemy  przybliżoną  wartość  potencjału, 
membranowego : 


A  cp 


RT  zxm^zjr 

~w 


(62) 


skąd  można  znaleźć  liczbę  ładunku  jonu  koloidalnego  z,  wyznaczając  eksperymentalnie 
stężenia  i  Ą(p  za  pomocą  dwóch  elektrod  kalomelowych.  Wartość  Acp  jest  w  tym  przy¬ 
padku  bardzo  mała. 

Dla  drugiego  przypadku  granicznego,  gdy  stężenie  jonu  koloidalnego  jest  duże 
w  porównaniu  z  “m,  podział  jonów  otrzymuje  się  z  równań  (58)  i  (60) 


mr 


z  mRz+ 


lm 


z  mnz+ 


Z  1H-&Z+ 


(63) 


Ładunek  niezdolnych  do  dyfuzji  jonów  R2+  jest  zobojętniony  w  przeważającej  części 
przez  przeciwjony  (podział  niesymetryczny).  W  tym  przypadku  granicznym  otrzy¬ 
mamy  z  równań  (59)  i  (63)  wyrażenie  na  potencjał  membranowy 


Acp 


RT .  zxmBz^ 

— ^r-ln — — 


xm 


(64) 


W  przypadku  polijonów  o  dużym  ładunku,  nawet  przy  małych  stężeniach,  nie  można 
zakładać,  że  aktywności  jonów  R2+  są  w  obu  fazach  jednakowe.  W  otoczeniu  poli¬ 
jonów  o  dużym  ładunku  mogą  powstawać  bardzo  duże  lokalne  stężenia  innych  jonów 
(por.  rozdz.  VII,  p.  5).  Zjawisko  to  można  uwzględnić  w  obliczeniach^  wprowadzając 
do  równania  (VI, 10)  boltzmannowskie  wyrażenie  exp[— zedłpfkT]  na  rozkład  jonów 
w  otoczeniu  polijonów.  Postępuje  się  tu  nieco  odmiennie  niż  w  teorii  Debye’a-Hlickela, 

b  F.  W.  Klaarenbeek,  Thesis  Utrecht  1946;  J.  Th.  G.  Overbeek,  Progr.  in  Biophysics 
6,  58  (1956). 


476 


XIII.  Różnice  potencjałów  na  granicy  faz 


w  której  zastępuje  się  wyrażenie  boltzmannowskie  przez  [l—ze0y)lkT],  podobnie  zaś 
jak  w  teorii  elektrycznej  warstwy  podwójnej  Gouya- Chapmana  (por.  p.  2  tego  rozdziału) 
zostawia  się  pełne  wyrażenie  dla  poszczególnych  objętości  elementarnych,  a  dopiero 
potem  uśrednia  po  wszystkich  dV.  Przeprowadzone  obliczenia  wykazują,  że  dla  małych 
potencjałów  powierzchniowych  ipo  polijonów,  tzn.  dla  małych  wartości  z+,  część  elek¬ 
trycznego  ładunku  powierzchniowego  miceli  koloidalnych  jest  kompensowana  przez 
wyparcie  z  najbliższego  ich  otoczenia  pewnej  ilości  jonów  tego  samego  znaku.  Jest  ona 
bliska  1/2  [tak  jak  w  równaniu  (62)].  W  przypadku  dużych  wartości  potencjału  powierz¬ 
chniowego  (tzn.  dla  cząstek  o  dużym  ładunku  powierzchniowym)  ułamek  ten  bardzo 
szybko  maleje ;  podział  pozostaje  więc  asymetryczny  i  ładunek  polijonów  mimo  małego 
ich  stężenia  kompensowany  jest  w  przeważającej  mierze  przez  przeciwjony. 

Dla  wielkich  stążeń  micel  o  dużym  ładunku ,  względnie  polijonów,  elektrochemiczne 
warstwy  podwójjie  poszczególnych  micel  przenikają  się  wzajemnie,  w  wyniku  czego 
zostają  bardziej  lub  mniej  obcięte  opadające  części  krzywych  potencjału  (rys.  92). 
Oznacza  to,  że  średnie  wartości  wyrażenia  exp[— ze0iplkT]  wzrastają  i  udział  przeciw- 
jonów  w  kompensacji  ładunku  jest  coraz  większy.  Przy  bardzo  dużych  stężeniach 
jonów  Rz+  otrzymuje  się  prawie  równomierny  podział  przeęiwjonów  między  micele1*. 
W  tych  warunkach  zaczyna  ponownie  obowiązywać  klasyczne  równanie  (64)  na  po¬ 
tencjał  membranowy.  Tak  więc  odchylenia  od  klasycznych  równań  opisujących  równo¬ 
wagi  Donnaria  są  mniejsze  przy  dużych  stężeniach  miceli  niż  przy  małych.  Wnioski  te 
zostały  potwierdzone  doświadczalnie.  Przy  wyprowadzeniu  równań  (51)  i  (58)  określa¬ 
jących  warunki  równowagi  założono,  że  jon  R+  jest  jonem  silnej  zasady  i  że  zmiany  pH 
roztworu  nie  wpływają  na  jej  dysocjację.  Jeśli  jednak  rozpatruje  się  substancje,  które  są 
słabymi  kwasami  lub  zasadami,  Względnie  amfolitami  (jak  np.  białka),  to  przy  obli¬ 
czaniu  warunków  równowagi  ustalającej  się  w  układach  z  błoną  półprzepuszczalną 
należy  uwzględnić  stałe  dysocjacji  tych  związków. 


Rozpatrzmy  przypadek  soli  słabej  zasady,  której  kation  RH+  można  uważać  za  kwas  (por.  rozdz.  XII, 
p.  1).  Mamy  tu  układ 

RH+R  /  HsO+Cl- 

I  HjO+Cl-  /  HzO  II  (65) 

h2o  / 

M 


W  roztworze  I  występuje  równowaga  opisana  przez  równanie  (XII, 61) 


RH+  +  H20  t±  H30+  +  R 

Jony  RH+  jak  i  cząsteczki  R  nie  mogą  przechodzić  przez  błonę. 

Dla  uzyskania  ogólnego  obrazu,  w  jaki  sposób  stała  równowagi  kwasu  kationowego  wpływa  na  równo¬ 
wagę  w  obecności  błony  półprzepuszczalnej,  pomijamy  współczynniki  aktywności  i  w  obliczeniach  sto¬ 
sujemy  zamiast  aktywności  stężenia.  Niech  całkowite  stężenie  soli  wynosi  mQ.  Podział  jonów  określony 
jest  równaniem  (58). 

(mn3o+mcrX  =  (wH3o+mci-)ii  =  (mu3o^  (66) 

W  roztworze  I  mamy 

=  m0— %H+ 


l)  Por.  G.  S  c  h  m  i  d,  Z.  Elektrochem.  54,  424  (1950);  56,  181  (1952). 
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Stała  dysocjacji  kwasu  kationowego  jest  równoważna  stałej  hydrolizy  soli,  tzn. 

[%3o+]  t^B,]  mK3o+(m0-mRBL+) 


Kh  = 


Stąd  otrzymujemy 


[™BH+]  hiBH+ 

tK0"lH3O+ 


Kh+mH30+ 

Zgodnie  z  warunkiem  kompensowania  się  ładunku  mamy  dalej 

1mcr  =  mH30++OTRH+  =  mH3o+  + 
Podstawiając  uzyskane  wyrażenia  do  równania  (66)  otrzymamy 


*bowih3o+ 

■Kfc+w%3o+ 


lub 


^HaO4 

i?wh3o+ 


mH30+  I  mS.30+  + 


^0  ^H30+ 
-Kfe  +  wH30 


)] 


"*h30- 


V 


1  + 


Kh+m  h3o+ 


(67) 


Na  stosunek  podziału  Donnana  A  otrzymamy 


A  = 


li?wH3Q+ 

iw*h3o+ 


=  |/l  + 

a  potencjał  membranowy  będzie  określony  wyrażeniem 

V 


^ft  +  mH30+ 


A<p  =  —p-\n\/  1  + 


Kft  +  ImH3o+ 


(68) 


(69) 


Ze  wzrostem  kwasowości  roztworu  A  zbliża  się  do  jedności,  a  Aq>  do  zera.  Ten  stan  graniczny  osiąga  się 
tym  wcześniej,  im  większa  jest  stała  hydrolizy  i  im  mniejsze  mQ. 

Rozpatrzmy  teraz  układ  z  błoną  półprzepuszczalną,  która  jest  nieprzepuszczalna  dla  cząsteczek  sła¬ 
bego  kwasu  HA  i  jego  anionu  A-.  Schemat  tego  układu  jest  następujący: 


HAA“  /  K+OH- 

1  /  11 
K+OH-  H,Q 


h2o 


/ 

M 


(70) 


Stała  hydrolizy  i  w  tym  przypadku  wpływa  na  równowagę  układu.  Oznaczmy,  jak  poprzednio,  sumaryczne 
stężenie  soli  przez  m0;  przeprowadzając  identyczne  rachunki  jak  poprzednio  otrzymamy  przybliżone  wy¬ 
rażenie  na  A  w  warunkach  równowagi  w  układzie 


mOH" 


V 


(71) 


1  + 


Kfi-\-  Iw*0H 


Kh  jest  stałą  hydrolizy  soli,  przebiegającej  według  równania  H20-|-A~  **  HA+OH-.  A  jest  tu  mniejsze 
od  jedności;  ze  zmniejszaniem  się  kwasowości  roztworu  wartość  A  zbliża  się  również  do  jedności,  a  stąd 
wartość  potencjału  membranowego  do  zera. 

Wreszcie  rozpatrzmy  przypadek  roztworu  białka  w  pobliżu  punktu  izoelektrycznego,  gdy  stany 
równowagi  obu  rodzajów  jonów 

RH+  +  H20  ?±  H30+  +  R* 


R±  +  H20  ?±  H30  +  R- 
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oraz  stałe  dysocjacji  Kx  i  K2  wpływają  na  wartość  potencjału  membranowego.  Stan  równowagi  w  układzie 
obrazuje  następujący  schemat: 

RH+R±R~  /  H3O+CI- 

I  H3O+CI-  /  H20  II  (72) 

h2o  / 

M 

Dla  RH+,  R*  i  R+  błona  jest  nieprzepuszczalna.  Całkowite  stężenie  amfolitu  równe  jest  m0.  Słuszne  są 
też  następujące  zależności 

lmG1-  =  raH3o+  +  ®bh+  ~  m%~  (warunek  elektroobojętności) 
mR±  =  m0  -  -  m-s- 


^HaO+Wjid 


K,  = 


»»H30+»a- 


mEH  mR 1 

Eliminując  z  tych  równań  mR±,  mRR+  i  mR-  otrzymamy 


1  «Ci-  =  wH3o+  + 


fn0(m^l3o+—K1K2) 


KxK2  -\-Kx  mli3  0+  4-  «?h3o+ 

Wprowadzając  uzyskane  wyrażenie  na  lwcl-  do  wyrażenia  określającego  warunki  równowagi  (66)  otrzy¬ 
mamy  na  stosunek  podziału  Donnana  A: 


A 


OTH3Qł 

Iw%3o+ 


j/,+ 


»*0(IWH3O+-^i-^2) 


(73) 


1  Wh3o+(^i  ^2  +K?ma3o+  4-  iotH3o+) 

Zgodnie  z  równaniem  (XII, 26)  (przy  pominięciu  współczynników  aktywności)  w  punkcie  izoelektrycznym 
mamy  2«h3o+  =  KXK2.  Tak  więc  w  punkcie  izoelektrycznym  A  =  1,  a  stąd  potencjał  membranowy  jest 
równy  zeru.  Gdy  stężenie  jonów  H30+  jest  większe  niż  w  punkcie  izoelektrycznym  «h3o+  >  KXK2, 
tzn.  gdy  maleje  pH,  wzrasta  A.  Dla  dostatecznie  dużych  stężeń  jonów  hydroniowych  można  pominąć 
KXK2  jako  małe  w  porównaniu  z  wzh3o+  i  równanie  (73)  upraszcza  się  do  wyrażenia 


-j/i+ 


e:1+ioth3o+ 


które  jest  identyczne  z  równaniem  (68).  Przy  dostatecznie  małych  pH  wartość  A  musi  więc  ponownie 
maleć  i  zbliżać  się  do  jedności;  oznacza  to,  że  krzywe  obrazujące  zależność  A  od  pH  i  Al  99  od  pH  przecho¬ 
dzą  przez  maksimum.  Odwrotnie,  po  alkalicznej  stronie  punktu  izoelektrycznego  wzh3o+  <  KXK2, 
tzn.  wartość  A<p  jest  ujemna;  potencjał  membranowy  zmienia  znak  i  rośnie  ze  wzrostem  pH,  aby  po 
osiągnięciu  maksimum  znów  maleć  i  dążyć  do  zera,  gdy  roztwór  staje  się  bardzo  silnie  alkaliczny.  Te 
przewidywania  teorii  znalazły  pełne  potwierdzenie  doświadczalne,  jak  to  pokazuje  rys.  97.  Zestawiono 
na  nim  wyniki  pomiarów  potencjałów  membranowych  1% -owego  roztworu  żelatyny  względem  rozcień¬ 
czonych  roztworów  różnych  jednozasadowych  kwasów  jako  funkcje  pH.  Potencjał  membranowy  jest 
niezależny  od  rodzaju  kwasu  i  w  punkcie  izoelektrycznym  (pH  =  4,8)  jest  równy  zeru,  zaś  przy  pH  =  4,0 
osiąga  maksimum,  aby  przy  wzroście  stężenia  jonów  wodorowych  znowu  dążyć  do  zera. 


Potencjały  membranowe  odgrywają  dużą  rolę  w  procesach  biologicznych^  dane 
dotyczące  ich  wielkości  w  dużym  stopniu  przyczyniają  się  do  poszerzenia  naszej  zna¬ 
jomości  chemizmu  białek.  Mechanizm  wymiany  i  podział  jonów  nieorganicznych  między 
krwinki  i  osocze  krwi  jest  łatwy  do  wyjaśnienia  na  gruncie  teorii  potencjałów  membra¬ 
nowych  i  ustalania  się  równowagi  w  układach  z  błonami  półprzepuszczalnymi.  Ścianki 
komórek  krwi  stanowią  błonę  półprzepuszczalną,  która  przepuszcza  prawie  wszystkie 
aniony,  a  jest  zaś  nieprzepuszczalna  dla  kationów  nieorganicznych  z  wyjątkiem  jonów 
H30+.  Również  podział  elektrolitów  między  osocze  i  irine  ciecze  w  organizmie  określony 
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jest  przez  prawa  równowag  membranowych.  Ścianki  kapilarnych  naczyń  krwionośnych 
są  nieprzepuszczalne  dla  białka  surowicy  krwi,  natomiast  przepuszczalne  dla  jonów 
nieorganicznych  itd. 


1,6  2,0  2,4  2,8  3,2  3,6  4,0  4,4  4,8 
pH 

Rys.  97.  Potencjały  membranowe  1  %-owego  roztworu  żelatyny  względem  rozcieńczonych  roztworów 

1 -wartościowych  kwasów  jako  funkcja  pH 
■  kwas  octowy;  O  HJ;  A  HNO3;  0  HBr;  A  kwas  mlekowy;  □  HC1;  ♦  kwas  propionowy 
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7.  WYMIENIACZE  JONOWE  I  ELEKTRONOWE 

Wyobraźmy  sobie,  że  wspominane  często  w  poprzednim  punkcie  polijony  mogą  być 
w  sposób  dowolny  powiększane  drogą  łączenia  się  ze  sobą  pojedynczych  cząsteczek 
za  pomocą  wiązań  kowalencyjnych  na  liniowe  lub  siatkowe  makrocząsteczki.  W  ten 
sposób  dochodzi  się  do  polielektrolitów,  które  ze  względu  na  .  swe  rozmiary  są  nieroz¬ 
puszczalne  i  z  roztworami  wodnymi  tworzą  układy  dwufazowe.  W  układach  tych  zbę¬ 
dna  jest  dzieląca  dwie  fazy  błona  półprzepuszczalna.  Takie  obdarzone  dużymi  ładunkami 
elektrycznymi  „jony  stałe” 1}  wraz  ze  swoimi  „przeciwjonami”  działają  na  graniczący 

9  Znane  są  również  trudno  rozpuszczalne  ciekłe  jonity,  np.  poliaminy  [E.  L.  S  m  i  t  h,  J.  E.  P  a  g  e, 
J.  Soc.  Chem.  Ind.  67,  48  (1948)],  które  z  roztworami  wodnymi  tworzą  układy  dwufazowe. 
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z  nimi  roztwór  elektrolitu  jak  wymieniacz  jonowy  (jonit).  Ustala  się  tu  równowaga 
elektrochemiczna,  podobna  do  omówionej  poprzednio  równowagi  Donnana,  różnica 
polega  na  tym,  że  nie  jest  tu  potrzebna  błona  półprzepuszczalna. 

Naturalnymi  jonitami  nieorganicznymi  są  m.in.  gliny  i  zeolity,  a  naturalnymi  jonitami  organicznymi  — 
białka  i  wielocukry.  Duże  znaczenie  praktyczne  mają  przede  wszystkim  jonity  syntetyczne,  a  wśród  nich 
permutyty  (glinokrzemiany)  i  jonity  organiczne  oparte  na  sztucznych  żywicach  organicznych.  Wyróżnia 
się  wymieniacze  kationów  ( kationity )  i  anionów  ( anionity )  w  zależności  od  tego,  jaki  ładunek  mają  czynne 
grupy  wbudowane  w  sieć  przestrzenną  jonitu.  Pierwsze  syntetyczne  żywice  kationitowe  otrzymano  przez 
polimeryzację  fenolu  i  aldehydu  mrówkowego1).  Ten  ostatni  tworzy  mostki  w  polimerze.  Nieco  później 
dla  wzmocnienia  słabo  kwaśnych  grup  hydroksylowych  fenolu  wprowadzono  silnie  kwaśne  grupy  sulfo¬ 
nowe  poddając  polimeryzacji  z  formaldehydem  zamiast  fenolu  kwas  m-fenolosulfonowy.  W  międzyczasie 
syntetyzowano  wiele  żywic  jonitowych  przez  kondensację  rozmaitych  substancji  tworzących  w  polimerze 
zrąb  sieci  lub  też  mostki.  Można  np.  otrzymać  anionity1)  zastępując  fenol  aminą  i  stosując  odpowiedni 
środek  „sieciujący”.  Utworzone  żywice  zawierają  grupy  zasadowe.  Tutaj  również  możliwe  są  różne  mo¬ 
dyfikacje,  przy  czym  azot  jako  nośnik  ładunku  dodatniego  może  być  zastąpiony  przez  siarkę. 

Przez  wymieniacze  elektronowe 2)  rozumie  się  nierozpuszczalne  układy  redoks,  jak  np.  poliwinyl- 
hydrochinon-chinon.  W  roztworach  o  właściwościach  utleniających  lub  redukujących  w  obecności  wy¬ 
mieniacza  redoks  łatwo  ustala  się  równowaga  odwracalna.  Zamiast  wymieniacza  tego  typu  można  użyć 
jonitu  z  zaadsorbowanymi  jonami  układu  redoks  (np.  Fe2+,  Fe3+;  Sn2+,  Sn4+).  Tak  „przygotowany” 
jonit  może  być  użyty  jako  wymieniacz  elektronów.  Istotny  dla  skuteczności  działania  jonitu  i  dla  szybkości 
ustalania  się  równowagi  jest  stopień  „usieciowania”  i  związana  z  tym  wielkość  porów;  ważna  jest  też 
zdolność  pęcznienia,  decydująca  o  stężeniu  jonów  związanych  na  stałe  z  wymieniaczem  w  stosunku 
do  objętości  wchłoniętego  roztworu,  od  czego  zależy  pojemność  wymieniacza  i  wreszcie  zdolność  adsorpcji, 
z  czym  związana  jest  selektywność  wymieniacza  w  stosunku  do  rozmaitych  jonów. 

Załóżmy,  że  elektrochemiczny  układ  dwufazowy 
(roztwór  H3O+CI-  /  K+R- 

zewnętrzny)  I  /II  (roztwór  (74) 

H20  /  H20  wewnętrzny) 

w  którym  R~  reprezentuje  jony  kationitu,  jest  równoważny  elektrodzie  mieszanej 
(potrójnej),  w  której  jony  K+,  H30+  i  Cl-  mogą  przechodzić  z  fazy  do  fazy3).  Wówczas 
równowagowe  napięcie  Galyaniego  ustalające  się  na  granicy  faz  analogicznie  do  rów¬ 
nania  (53a)  będzie  określone  wzorem: 


Acp 


RT 


&TT  + 


ln-xW-  = 


Ctrr+ 


RT ,  11 
^  In  -j 
F  1a 


h3o+ 


h3o+ 


RT 

~F~ 


ln 


(pominięto  tu  zmiany  objętości  faz).  Stąd  dla  podziału  jonów  między  fazy  mamy 


drr  + 


*h3o+ 


tH30+ 


(75) 


(76) 


lub,  przy  założeniu  równości  współczynników  aktywności  w  obu  fazach  (w  przypadku 
roztworów  dostatecznie  rozcieńczonych)  analogicznie  do  równania  (58) 


CK+ 

C-rr  + 


"H3Q  + 

ch3o+ 


(77) 


:)  B.  A.  Adams,  E.  L.  Holmes,  jf.  Soc.  Chem.  Ind.  54,  I  T  (1935). 

2>Por.  np.  G.  Manecke,  Z.  Elektrochem.  57,  189  (1953);  58,  363,  369  (1954). 
3)  Por.  np.  E.  Lange,  J.  S  c  h  ii  ć  k  e  r,  Z.  Elektrochem.  57,  22  (1953). 
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Z  warunku  kompensacji  ładunku  w  obu  fazach  wynika 


,  II-  i  II-  II-  i  IX-  .  I-  ii-  _  I- 

cf~  "t-  cg\  %+_r  ch3o+>  %+_r  ch3o+  —  Ccr 

Z  równań  (77)  i  (78)  otrzymujemy: 


u-  ii- 

I-  6b-~  łh3o+  , 

Cc\ - - n - r 


]/  (-%-  +  VP^br- W) 


(78) 

(79) 


Ze  względów  praktycznych  najważniejszy  jest  przypadek  graniczny,  gdy  stężenie 
jonów  „stałych”  jest  duże  w  stosunku  do  początkowego  stężenia  kwasu  solnego  w  roz¬ 
tworze  zewnętrznym  I  i  oczywiście  także  w  stosunku  do  stężeń  Icor  i  IcH30+ .  W  tych 
warunkach  można  drugi  składnik  pod  pierwiastkiem  pominąć  jako  mały  w  stosunku  do 
pierwszego ;  w  tym  granicznym  przypadku  lim  ucci-  =  0.  Widzimy  więc,  że  kationy 
K+  i  H30+  wymieniane  są  w  stosunkach  w  przybliżeniu  równoważnych.  Na  tym  polega 
praktyczne  zastosowanie  jonitów.  Jeden  rodzaj  jonu  (tutaj  H30+)  jest  wypierany  z  roz¬ 
tworu  zewnętrznego  i  zastępowany  przez  „przeciwjon”  wymieniacza.  Aby  wymiana 
była  całkowita,  trzeba  aby  roztwór  był  w  równowadze  zawsze  ze  świeżym  wymienia¬ 
czem,  co  można  osiągnąć  przepuszczając  roztwór  przez  kolumnę  wypełnioną  jonitem1). 


%  Na+  w  roztworze  zewnętrznym 


Rys.  98.  Wymiana  Na+  H30+  w  elektrochemicznej  warstwie  podwójnej  zolu  AgJ 
Krzywa  górna  odpowiada  D>1,  prosta  —  0=1.  krzywa  dolna  —  Dcl 


Przeprowadzając  obliczenia  zakłada  się,  że  współczynniki  aktywności  w  obu  fazach 
są  jednakowe.  Założenie  to  nie  jest  słuszne,  ale  odchylenia  od  klasycznego  podziału 
Donnana  właśnie  przy  dużych  stężeniach  jonów  „stałych”  są  stosunkowo  małe,  na  co  już 
zwrócono  uwagę  w  p.  6  tego  rozdziału.  W  niektórych  przypadkach,  zwłaszcza  zaś 
w  przypadku  jednowartościowych  jonów  o  strukturze  gazów  szlachetnych,  opisany  rów¬ 
naniem  (77)  podział  zdolnych  do  wymiany  jonów  został  potwierdzony  doświadczalnie. 
Wyprowadzony  z  równania  (77)  tzw.  współczynnik  selektywności 


IgK+/IcH3o+ 
n-  /ii- 
łK  ■*/  lh3o+ 


(80) 


Por.  np.  G.  D  i  c  k  e  1,  G.  Bohm,  Z.  Elektrochem.  57,  201  (1953). 
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jest  w  tym  przypadku  równy  jedności.  Dla  graficznego  przedstawienia  podziału  jonów 
nanosi  się  na  wykres  ułamek  lub  procent  równoważnikowy  jednego  z  dwóch  wymienia¬ 
jących  się  jonów  w  roztworze  zewnętrznym  jako  funkcję  stężenia  roztworu  wewnę¬ 
trznego.  Dla  D  —  1  otrzymuje  się  prostą  pod  kątem  45°,  jak  to  pokazano  na  rys.  98 
obrazującym  wymianę  jonu  Na+<=*H30+  na  zolu  AgJ9.  Daleko  częściej  D  różni  się 
mniej  lub  bardziej  od  jedności,  tzn.  jonit  zachowuje  się  w  stosunku  do  określonych 
jonów  selektywnie.  Stąd  wynika  możliwość  rozdziału  rozmaitych  jonów  za  pomocą 
jonitów. 

Selektywność  zależy  przede  wszystkim  od  ładunku  jonów;  jony  o  większym  ładunku 
są  silniej  wciągane  do  elektrochemicznej  warstwy  podwójnej  na  granicy  faz,  co  wynikało 
już  z  badań  nad  koagulacją  elektrolitów  koloidowych  (reguła  Schultzego  i  Hardyego, 
p.  4  tego  rozdziału).  W  stosunku  do  jonów  o  jednakowym  ładunku  jonity  wykazują 
niekiedy  specyficzną  selektywność,  której  jednak  nie  można  już  wytłumaczyć  właści¬ 
wościami  warstwy  podwójnej  Gouya-Chapmana.  W  tych  przypadkach,  zgodnie  z  teorią 
warstwy  podwójnej  Sterna- Grahama  (p.  2  tego  rozdziału)  decydującą  rolę  odgrywają 
dodatkowe  procesy  adsorpcji  specyficznej.  Występowanie  ich,  jak  dotychczas,  stwier¬ 
dzono  tylko  doświadczalnie,  nie  podając  ich  teoretycznego  wyjaśnienia.  Przyczyną  specy¬ 
ficznej  adsorpcji  wydają  się  być  oddziaływania  kowalencyjnych  sił  wiążących  i  sił  van 
der  Vaalsa.  Wskazują  na  to  obserwacje,  że  np.  słabo  kwaśny  jonit  (z  grupami  karboksy¬ 
lowymi)  jest  bardzo  selektywny  w  stosunku  do  jonów  H30+  lub  że  w  żywicach  grupy 
tworzące  łatwo  chelaty,  szczególnie  mocno  wiążą  jony  metali  ciężkich,  wreszcie,  że  jony 
organiczne  (np.  podstawione  jony  amonowe)  są  tym  silniej  adsorbowane  na  wymieniaczu, 
im  większa  jest  ich  średnica  (oddziaływanie  sił  dyspersyjnych).  Obok  tego  występują 
jeszcze  liczne  inne  czynniki,  które  mogą  wpływać  na  selektywność  adsorpcji:  wielkość 
porów,  budowa  i  stopień  ,,usieciowania”  wymieniacza,  pojemność  wymieniacza,  rodzaj 
roztworu,  zdolność  pęcznienia  itd.  Obserwacje  tego  rodzaju  są  bardzo  liczne  i  różnorodne 
i  trudno  podać  ich  jednolite  teoretyczne  wytłumaczenie. 


Jeżeli  potraktujemy  współczynniki  selektywności  D  w  równaniu  (80)  jak  stałe  równowagi  K(c) 
reakcji 

IXK+  +  ^jOt  **  *K+  +  nH30+  (81) 

to  z  warunku  równowagi  potencjałów  elektrochemicznych  x/*k+  —  n/*K+  i  x/Ih3o+  =  11  fi h3o+  (stosując 
obliczenie  podobne  jak  w  p.  6  tego  rozdziału)  otrzymamy  równanie  analogiczne  do  równania  (49)2). 


In  K(c)  = 


n(VK+- Fh30+) 

RT 


+  ln 


'/h3q+ \  / /h3q+\ 

v  /k+  /ii  l  /k+  /i 


(82) 


Jeśli  wyznaczy  się  ciśnienie  osmotyczne  II  drogą  pomiaru  pochłaniania  wody  przez  wymieniacz,  obliczy 
współczynniki  aktywności  w  roztworze  zewnętrznym  na  podstawie  teorii  Debye’a-Hiickela  i  oszacuje 
te  współczynniki  w  roztworze  jonowym  na  podstawie  znanych  współczynników  osmotycznych  za  pomocą 
reguły  Harneda  (por.  rozdz.  VI,  p.  6a),  to  można  na  podstawie  tych  danych  obliczyć  K(c)  i  porównać 
otrzymane  wartości  z  obserwowanymi  doświadczalnie3).  W  poszczególnych  przypadkach  otrzymuje  się 
zadowalającą  zgodność. 


^  G.  A.  J.  v  a  n  O  s,  Thesis,  Utrecht  1943. 

2)  G.  E.  B  o  y  d,  B.  A.  S  o  1  d  a  n  o,  Z.  Elektrochem.  57,  162  (1953). 

3)  E.  G 1  u  e  c  k  a  u  f,  J.  F.  D  u  n  c  a  n,  Proc.  Roy.  Soc.  London  (A)  214,  207,  344  (1952). 
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Oprócz  równania  (82)  znane  są  liczne  równania  półempiryczne  opisujące  selektywność  wymieniacza. 
Na  istotną  trudność  natrafia  się  przy  próbach  wyznaczenia  i  znalezienia  sensu  fizycznego  współczynników 
aktywności  w  fazie  wewnętrznej.  Niewątpliwie  odgrywa  tu  pewną  rolę  hydratacja,  względnie  dehydra- 
tacja  jonów  w  warstwie  podwójnej,  jak  również  asocjacja  w  sensie  podanym  przez  Bjerruma  (por.  rozdz. 
VII,  p.  1)  między  wymieniaczem  i  „przeciwjonami”. 


Dla  omówionego  ważnego  przypadku  'granicznego ,  gdy  stężenie  „stałych”  jonów 
wymieniacza  jest  duże  w  stosunku  do  stężenia  jonów  w  roztworze  zewnętrznym,  wynika 
z  równania  (79),  że  wymieniacz  kationowy  jest  praktycznie  przepuszczalny  tylko  dla 
kationów,  a  wymieniacz  anionowy  tylko  dla  anionów.  Membrana  jonitowa  jest  więc 
półprzepuszczalna,  przepuszczając  bądź  tylko  kationy,  bądź  tylko  aniony.  Jak  to  już 
wykazał  Teorell^,  a  także  Meyer  i  Sievers2),  naturalne  błony  półprzepuszczalne  (np. 
ścianki  komórek),  które  wykazują  różną  przepuszczalność  w  stosunku  do  kationów 
i  anionów,  można  uważać  za  membrany  o  działaniu  analogicznym  do  działania  jonitu. 
Na  ich  powierzchni  ustala  się  równowaga  typu  Donnana.  Niech  taka  membrana  oddziela 
dwa  roztwory  elektrolitu  tej  samej  soli  o  różnych  stężeniach.  Membrana  jest  nieprze¬ 
puszczalna  dla  soli,  gdyż  musiałyby  przez  nią  przechodzić  jony  obydwu  znaków  (ze 
względu  na  warunek  elektroobojętności).  Wyrównanie  stężeń  może  więc  nastąpić  jedy¬ 
nie  drogą  dyfuzji  rozpuszczalnika.  Jako  przykład  specjalny  rozpatrzmy  układ 

I  Ila  II  Ilb  III 

K+Cl-  /  R"K+  /  K+Cl-  (83) 

h2o  /  h2o  /  h2o 

gdzie  xcKC1  —  nicKC1.  Faza  II  jest  jonitem  odgrywającym  rolę  błony  półprzepuszczalnej 
(membrana  kationitowa).  Zmierzona  za  pomocą  2  elektrod  kalomelowych  połączonych 
z  fazą  I  i  III  mostkami  elektrolitycznymi  całkowita  różnica  potencjałów  111 A  x<p  składa 
się  z  dwóch  potencjałów  Donnana  na  granicach  faz  I/II  i  II/III  oraz  z  potencjału 
dyfuzyjnego  we  wnętrzu  fazy  II3)  (pomijamy  tu  niewielkie  potencjały  dyfuzyjne  wystę¬ 
pujące  na  skutek  włączenia  do  układu  mostków  elektrolitycznych): 

111 A  l<p  =  111 A  u(p  +UA  V  -Mdyf.  (84) 


Potencjały  Donnana  (przy  uproszczeniach  omówionych  wcześniej)  określa  równanie 
(75),  a  potencjał  w  fazie  II,  działającej  jak  błona,  równanie  (X,80),  tak  że  na  nizl  x<p 
otrzymamy  wyrażenie 


RT,  nXr 


RT 


F 


ln- 


dri- 


RT 


Ilb 


łcr 


F 


f (n ■ 


■  ^ci~)  ^  k  a^ 


(85) 


Aktywności  i  ruchliwości  jonów  K+  i  Cl~  w  membranie  o  dużym  stężeniu  jonów  „sta¬ 
łych”  nie  można  wyznaczyć,  co  uniemożliwia  dokładne  obliczenie  inA1cpi  jak  to  już 
podkreślono  poprzednio.  Dla  bardzo  dużych  stężeń  jonów  R~  wartość  IIcG1-  w  przeponie 
będzie  bardzo  mała  [patrz  równanie  (79)]  tak,  że  można  przyjąć  IIa«cr  =  ll*ac r* 

1}  T.  T  e  o  r  e  1 1,  Proc.  Soc.  Exp.  Biol.  33,  282  (1935);  Z.  Elektrochem.  55,  460  (1951). 

2)  K.  H.  Meyer,  J.  F.  S  i  e  v  e  r  s,  Helv.  Chim.  Acta  19,  649,  665,  987  (1936);  por.  także  G. 
Schmid,  Z.  Elektrochem.  54,  424  (1950)  i  późniejsze  prace. 

Por.  E.  Lange,  J.  S  chiicker,  Z.  Elektrochem.  57,  22  (1953). 
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W  tych  warunkach  potencjał  dyfuzyjny  jest  bardzo  mały  i  można  go  praktycznie  pominąć, 
a  równanie  (85)  upraszcza  się  do 


Ul  J  1^ 


RT 


ln. 


RT 


acr 


In- 


&T{  + 


(Z-K-+ 


Dla  dostatecznie  małych  stężeń  lcKC1  i  in%Ci>  dla  których  jest  jeszcze  słuszne  równanie 
(X,73),  indywidualne  współczynniki  aktywności  można  zastąpić  uśrednionymi.  Można 
więc  membranę  jonitową  stosować  do  wyznaczania  współczynników  aktywności, 
z  czego  też  wielokrotnie  korzystano1*.  Układem  z  membraną  jonitową  jest  również, 
omówiona  w  p.  2c  rozdz.  XI  elektroda  szklana  używana  do  pomiarów  pH. 

Równanie  (85)  było  w  różny  sposób  modyfikowane  i  upraszczane.  Jeśli  pominie  się  współczynniki 
aktywności,  to  z  warunków  podziału  jonów  według  równania  (77),  z  warunku  zobojętnienia  ładunków 
i  z  przybliżonego  równania  Hendersona  (X,81)  na  potencjał  dyfuzyjny  otrzymuje  się  równanie  wypro¬ 
wadzone  po  raz  pierwszy  przez  Teorella  oraz  Meyera  i  Sieversa2>.  Równanie  to  może  więc  być  słuszne 
tylko  dla  małych  stężeń  jonów  w  membranie  i  w  obydwu  roztworach  zewnętrznych.  Równanie  Teorella 
było  również  wielokrotnie  modyfikowane3).  Próbowano  uwzględnić  wpływ  współczynników  aktywności 
i  rozszerzyć  stosowane  równania  na  większe  zakresy  stężeń  jonów.  Prób  tych  nie  będziemy  tu  omawiać 
,  szczegółowo. 

Oprócz  potencjałów  Donnana  przedmiotem  badań  było  wiele  innych  właściwości 
elektrochemicznych  membran  jonitowych.  Można  np.  drogą  pomiarów  przewodnictwa 
wyznaczyć  ruchliwości  przeciwjonów  w  jonicie  w  zależności  od  stężenia  grup  jonowych 
w  jonicie,  stopnia  spęcznienia,  stopnia  „usieciowania”  i  stężeń  jonów  w  roztwo¬ 
rach  zewnętrznych.  Wyznaczone  w  ten  sposób  ruchliwości  można  porównać  z  ruchli- 
wościami  w  roztworach  wodnych4*.  Pomiary  samodyfuzji  (por.  rozdz.  VI,  p.  6b)  za 
pomocą  radioizotopów  dostarczają  również  pewnych  informacji  o  ruchliwości  jonów 
w  wymieniaczach  jonowych5*.  Jeżeli  będziemy  przepuszczali  prąd  przez  układ  (83), 
to  zauważymy,  że  w  zależności  od  kierunku  prądu  przewodnictwo  ma  różne  wartości. 
Zjawisko  to  można  wytłumaczyć  różnym  rozkładem  stężeń  jonów  przesuwających  się 
w  membranie,  zależnym  od  wielkości  i  natężenia  prądu6*.  Jeśli  membrana  jest  przepusz¬ 
czalna  nie  tylko  dla  wody,  ale  w  niewielkim  stopniu  i  dla  elektrolitu,  to  obserwuje  się 
tzw.  „anomalną  (dodatnią  lub  ujemną)  osmozę” ;  niezwykłość  zjawiska  polega  na  tym, 
że  obserwowane  ciśnienie  osmotyczne  jest  znacznie  większe  od  oczekiwanego  lub  że 
jest  ujemne,  tak  że  roztwór  przechodzi  od  stężenia  większego  do  mniejszego.  Obydwa  te 
zjawiska  po  pewnym  czasie  zanikają.  Tłumaczy  się  je  różnicą  ciśnień  osmotycznych  na 


')  Por.  np.  U.  Schindewolf,  K.  F.  Bonhoeffcr,  Z.  Elektrochem.  57,.  216  (1953); 
M.  K  a  h  1  w  e  i  t,  Z.  physik.  Chem.  N.F.  6,  45  (1956).  . 

2)  K.  H.  Meyer,  J.  F.  Sievers,  Helv.  Chim.  Acta  19,  649,  665,  987  (1936);  por.  również 
G.  S  c  h  m  i  d,  Z.  Elektrochem.  54,  424  (1950)  i  późniejsze  prace. 

3)  K.  H.  Meyer,  P.  Bernfeldt,  Helv.  Chim.  Acta  28,  962  (1945);  C.  E.  Marshall, 
W.  E.  Bregman,  J.  Am.  Chem.  Soc.  63,  1911  (1941);  T.  T  e  o  r  e  1 1,  Z.  Elektrochem.  55,  460  (1951); 
R.  S  c  hó  g  1,  F.  H  e  1  f  f  e  r  i  c  h,  Z.  Elektrochem.  56,  644  (1952). 

4)  Patrz  np.  G-.  Manecke,  E.  Otto-Laupenmiihlen,  Z.  physik.  Chem.  N.  F.  2,  336 
(1954)  i  podana  tam  literatura. 

5)  G.  E.  B  o  y  d,  B.  A.  Soldano,  y  Am.  Chem.  Soc.  75,  6091,  6099  (1953). 

6)  Por.  R.  S  c  h  16  g  1,  U.  Schodel,  Z.  physik.  Chem.  N.  F.  5,  372  (1955). 
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obydwu  powierzchniach  granicznych  przepony  oraz  współdziałaniem  różnic  potencja¬ 
łów,  które  powstają  zawsze  na  powierzchniach  granicznych  na  skutek  ruchu  roztworu1*. 

Z  licznych  praktycznych  zastosowań  membran  jonitowych  wymieńmy  metodę  odsalania  roztworów 
elektrolitów  (np.  wody  morskiej).  Jeśli  połączy  się  szeregowo  naczynia  z  roztworem  elektrolitu,  rozdzielone 
na  przemian  membranami  kationitowymi  i  amonitowymi  i  przepuszcza  przez  taki  układ  prąd  stały,  to 
roztwory  w  poszczególnych  naczyniach  na  skutek  różnej  przepuszczalności  membran  ulegają  na  przemian 
stężaniu  lub  rozcieńczaniu,  jak  to  pokazano  na  rys.  99.  Odsolenie  (do  95%)  można  przeprowadzać  z  dobrą 
wydajnością  prądową2*.  W  opisanym  układzie  potencjały  membranowe  połączone  są  szeregowo  i  wytwa¬ 
rzają  przeciwnapięcie,  które  po  wyłączeniu  prądu  pierwotnego  jest  źródłem  prądu  powodującym  ponowne 
wyrównanie  się  stężeń  w  naczyniach  połączonych  (akumulator  membranowy)3*. 


Rys.  99.  Zasada  elektrolitycznego  odsalania  wody  za  pomocą  membran  jonitowych 


LITERATURA 

F.  C.  N  a  c  h  o  d,  łon  Exchange,  New  York  1949.  —  R.  Kunin,  R.  J.  M  y  e  r  s,  łon  Exchange 
Resins,  New  York  1950.  —  Ionenaustauscher,  Bericht  iiber  Diskussionstagung  der  Deutschen  Bunsenges, 
Z.  Elektrochem.  57,  147  (1953). — Chemie  und  Anwendung  der  Ionenaustauscher  in  Wissenschaft  und 
Technik,  Bericht  iiber  Vortragstagung  des  Schweizerischen  Chemischen  Verbands,  Chimia  9,  49,  73,  97, 
125  (1955).  —  K.  J.  V  e  1 1  e  r,  Elektrochemische  Kinetik,  Berlin  1961.  —  P.  D  e  1  a  h  a  y,  Double 
Layer  and  Electrode  Kinetics,  New  York  1965. 


8.  ZJAWISKA  ELEKTROKINETYCZNE 

Elektrochemiczna  warstwa  podwójna  na  powierzchniach  granicznych  jest  przyczyną 
powstawania  nie  tylko  rozpatrywanych  dotychczas  różnic  potencjału  w  układach 
statycznych,  w  których  obie  fazy  są  względem  siebie  nieruchome,  ale  odgrywa  też  decy¬ 
dującą  rolę  w  tzw.  efektach  elektrokinetycznych,  obserwowanych,  gdy  obie  fazy  prze¬ 
suwają  się  względem  siebie  w  kierunku  stycznym  do  powierzchni  granicznej.  Ruch  ten 
można  wywołać  przez  przyłożenie  zewnętrznego  pola  elektrycznego  równoległego  do 
granicy  faz  (elektroosmoza  i  elektroforeza)  lub  pola  sił  mechanicznych  (potencjały 
przepływu  i  potencjały  elektroforetyczne).  Rozróżnia  się  więc  4  efekty,  ściśle  ze  sobą 
związane : 


3*  Patrz  R.  S  ch  lo  g  1,  Z.  physik.  Chem.  N.  F.  3,  73  (1955)  i  podana  tam  literatura. 
2*  A.  G.  W  i  n  g  e  r  i  in.,  Ind.  Eng.  Chem.  47,  50  (1955). 

3*  G.  M  a  n  e  c  k  e,  Z.  physik.  Chem.  201,  1  (1952). 
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a)  Jeśli  faza  stała  w  formie  materiału  porowatego,  przez  który  może  przechodzić 
faza  ciekła  (tzw.  układ  kapilarny),  jest  nieruchoma,  to  przyłożenie  zewnętrznego  pola 
elektrycznego  wprowadza  w  ruch  fazę  ciekłą  w  stosunku  do  stałej:  jest  to  zjawisko 
elektroosmozy x). 

b)  Odwrotnością  elektroosmozy  jest  zjawisko  zachodzące,  gdy  ciecz  przetłacza  się 
przez  układ  kapilarny;  występuje  wówczas  różnica  potencjałów  elektrycznych,  zwana 
potencjałem  przepływu . 

c)  Cząstki  koloidalne  lub  makroskopowa  zawiesina  w  cieczy  przesuwają  się  po  przy¬ 
łożeniu  pola  elektrycznego  odpowiednio  do  znaku  swoich  ładunków  w  kierunku  katody 
lub  anody:  mamy  tu  do  czynienia  z  kataforezą  lub  elektroforezą. 

d)  Zjawiskiem  odwrotnym  w  stosunku  do  elektroforezy  jest  występowanie  potencjału 
ełektrofor etycznego.  Obserwuje  się  go,  gdy  cząstki  tworzące  zawiesinę  przesuwają  się 
w  cieczy  pod  wpływem  np.  siły  ciężkości  lub  ultradźwięków2*.  Praktyczne  znaczenie 
mają  pierwsze  trzy  wymienione  zjawiska,  m.in.  dlatego,  że  w  oparciu  o  nie  można 
zmierzyć  potencjał  na  powierzchni  granicznej  faz  stałych,  nie  będących  przewodnikami 
(np.  szkło  lub  kwarc);  w  przypadkach  tych  metody  statyczne  zawodzą. 


a)  Elektroosmoza 

Zjawisko  elektroosmozy,  zaobserwowane  wkrótce  po  odkryciu  elektrolitycznego 
rozkładu  wody  przez  prąd  elektryczny,  jest  jednym  z  najbardziej  znanych  efektów 
elektrochemicznych.  Istotę  zjawiska  można  najlepiej  rozpatrzyć  posługując  się  schematem 
na  rys.  100.  Jeśli  przyłożymy  do  elektrod  znajdujących  się  na  końcach  kapilary  szklanej 
wypełnionej  roztworem  elektrolitu  określone  napięcie,  to  roztwór  w  kapilarze  zacznie 
przesuwać  się  w  określonym  kierunku.  Kierunek  elektroosmotycznego  przepływu  cieczy 
określa  empiryczna  reguła,  według  której  faza  o  większej  stałej  dielektrycznej  ładuje  się 
dodatnio  w  stosunku  do  drugiej  fazy.  Ponieważ  woda  ma  dużą  stałą  dielektryczną, 
więc  roztwory  wodne  z  zasady  przesuwają  się  w  stronę  katody,  a  ścianki  kapilary 
ładują  się  ujemnie.  W  celu  obliczenia  prędkości  strumienia  cieczy  załóżmy,  że  rozkład  po¬ 
tencjału  w  warstwie  podwójnej  jest  typu  Sterna- Grahama  (rys.  91)  i  że  do  powierzchni  fa¬ 
zy  stałej  przylega  nieruchoma  warstwa  cieczy  grubości  jednej  lub  kilku  średnic  cząstecz¬ 
ki;  wymiary  jej  są  mniejsze  od  „grubości  warstwy  podwójnej”  \{k  (por.  rozdz.  XIII, 
p.  2).  Między  warstwą  nieruchomą  a  poruszającą  się  cieczą  znajduje  się  płaszczyzna 
poślizgu,  na  której- szybkość  strumienia  v  —  0.  Płaszczyzna  poślizgu  może  leżeć  w  war¬ 
stwie  Helmholtza  lub  w  warstwie  Gouya-Chapmana.  Po  przyłożeniu  zewnętrznego 
pola  elektrycznego  i  po  osiągnięciu  stanu  stacjonarnego  każda  z  warstewek  cieczy 
o  grubości  dx  (rys.  91)  przesuwa  się  ze  stałą  prędkością  równolegle  do  powierzchni 
granicznej  (przepływ  laminarny).  Stan  stacjonarny  osiąga  się  w  ten  sposób,  że  siły  pola 
elektrycznego  równoważone  są  przez  siły  tarcia  w  każdej  z  rozpatrywanych  warstewek 

1}  G.  Wiedemann,  Pogg.  Ann.%7,  321  (1852);  99,  177  (1856);  G.  Quincke,  ibid.  113, 
513  (1861);  H.  Helmholtz,  Wied.  Ann.  7,  337  (1879).  . 

2)  E.  Dorn,  Wied.  Ann.  10,  46  (1880). 
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cieczy1*.  Siła  oddziaływania  pola  elektrycznego  na  jednostkowy  element  objętościowy 
o  gęstości  ładunku  elektrycznego  q  jest  zgodnie  z  równaniem  (1,42)  równa  Eq;  siła 
tarcia  między  dwiema  warstwami  o  różnych  prędkościach  równa  się  iloczynowi  róż¬ 
nicy  gradientów  prędkości  i  współczynnika  lepkości.  Mamy  więc 


Rys.  100.  Rysunek  pomocniczy  do  wyprowadzenia  ruchliwości  elektroosmotycznej  i  ciśnienia  elektro- 

osmotycznego 


Stąd  dla  stanu  stacjonarnego 


c*  d2<v 
Eg  =  *i 


(87) 


Obliczając  gęstość  ładunku  elektrycznego  z  równania  Poissona  [(1,83)  lub  (XIII, 21)] 
i  uwzględniając,  że  w  rozpatrywanym  przypadku  q  i  <p  zależą  tylko  od  kierunku  x 
prostopadłego  do  powierzchni  granicznej  faz  (rys.  92),  tak  że  operator  Laplace’a  A 
upraszcza  się  do  d2/dxz,  otrzymany  z  równania  (87) 

d2v  sE  d2cp 

dxz  Artr)o  dx2 


(88) 


Granice  całkowania  rozciągają  się  na  cały  strumień  cieczy,  tzn.  od  płaszczyzny  poślizgu, 
na  której  v  —  0,  do  x  -»  oo.  Przez  dwukrotne  całkowanie  z  uwzględnieniem  warunków 

(d<p 
dx 


granicznych  lim  (p  =  0,  lim 

co  X 

holtza-Smoluchowskiego 


0  i  lim(-^-j 

:  X-+oO  \  UX  I 


0  otrzymuje  się  !  równanie  Helm- 


fM 


(89) 


gdzie  C  oznacza  potencjał  <p  na  powierzchni  poślizgu.  £  nosi  nazwę  potencjału  elektro- 
kinetyćznego2\  v  jest  stałą  prędkością  elektroosmozy  na  zewnątrz  warstwy  podwójnej 


Pole  elektryczne  działa  na  jony  w  warstwie,  a  te  z  kolei  w  wyniku  tarcia  przenoszą  to  działanie  na 
całą  warstwę.  ~  •  - 

2)  £  utożsamia  się  często  z  potencjałem  „rozmytej  warstwy  podwójnej”  (ps.  1 
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(x  ->  oo);  wewnątrz  warstwy  podwójnej  v  jest  zmienne.  Wyrażenie  (89)  można  stosować 
tylko  wówczas,  gdy  promień  kapilary  r  jest  duży  w  porównaniu  do  1  j%.  Warunek  ten 
jest  praktycznie  spełniony  prawie  zawsze  z  wyjątkiem  tylko  bardzo  wąskich  kapilar 
(np.  w  przypadku  błonpółprzepuszczalnych)  (por.  p.  8a  tego  rozdziału).  Jeśli  płaszczyzna 
poślizgu  znajduje  się  nie  w  rozmytej  warstwie  Gouya-Chapmana,  lecz  w  zwartej  warstwie 
Helmholtza,  nie  można  wartości  e  i  ?]0  uważać  za  stałe  i  należy  równanie  (89)  zastąpić 
wyrażeniem 


E_ 


e 

/ 


n 


dcp 


(89a) 


Całki  tej  nie  można  obliczyć  ze  względu  na  brak  danych  dotyczących  współczynnika 
lepkości  i  stałej  dielektrycznej  w  warstwie  Helmholtza1^  Prędkość  elektrosmozy  mierzy 
się  z  reguły  przez  pomiar  objętości  cieczy  przepływającej  w  jednostce  czasu  przez  kapi- 
larę  o  określonych  wymiarach 


dV  n  2  s£rz 
■ — 77~  =  D  —  vnrl  =  — r— 
dt  4^o 


E 


(90) 


Jeśli  wartości  E  i  £  podane  są  w  V/ cm,  to  wyrażenie  należy  jeszcze  podzielić  przez 
czynnik  (299,  65)2. 

Obok  przepływu  cieczy  przez  kapilarę  występuje  w  układzie  przepływ  prądu  wywołany  elektroli¬ 
tyczną  wędrówką  jonów.  Natężenie  tego  prądu,  zgodnie  z  prawem  Ohma  [(1,91)  i  (1,92)],  wyraża  się 
wzorem : 

/  =  ~  =  *'nr*E  (91) 


gdzie  oznacza  przewodnictwo  właściwe  cieczy.  Łącząc  równanie  (90)  i  (91)  możemy  wyrazić  D  przez 
łatwo  mierzalne  wielkości  lin': 


D  = 


eU 

]0k' 


(92) 


W  rzeczywistości  na  normalny  prąd  elektrolityczny  I  nakłada  się  tzw.  prąd  konwekcyjny  lub  powierzchniowy. 
Przyczyny  wywołujące  powstanie  prądu  konwekcyjnego  są  następujące.  Ładunek  nadmiarowy  tej  części 
warstwy  podwójnej,  która  znajduje  się  w  przepływającej  cieczy,  oddzielonej  od  warstwy  nieruchomej 
płaszczyzną  poślizgu,  unoszony  jest  dzięki  elektroosmozie;  ponadto  jony  występujące  w  nadmiarze  w  roz¬ 
patrywanej  części  warstwy  podwójnej  mają  większe  przewodnictwo  niż  te  same  jony  w  fazie  objętościowej. 
Prądu  konwekcyjnego  nie  wolno  pomijać  w  przypadku  roztworów  rozcieńczonych.  Można  go  wyznaczyć 
stosując  konwencjonalną  metodę  pomiaru  przy  różnych  stężeniach  i  ekstrapolując  uzyskane  wartości  do 
stężeń  nieskończenie  małych2).  Z  tych  powodów  dó  wyznaczenia  £  lepiej  jest  korzystać  z  równania  (90). 
W  przypadku,  gdy  przewodnictwo  wywołane  konwekcją  jest  do  pominięcia,  można  stosować  równanie 
(92)  nawet  wówczas,  gdy  pojedynczą  kapilarę  zastępuje  się  porowatą  przeponą3). 


Zamiast  D  można  również  mierzyć  ciśnienie  elektroosmotyczne  za  pomocą  odpowied¬ 
niej  aparatury,  jak  to  pokazano  na  rys.  101.  Dzięki  elektroosmozie  powstaje  nadwyżka 
ciśnienia  zl^>,  zmuszająca  ciecz  do  przemieszczenia  się  w  kierunku  przeciwnym  do  kie- 


J)  Por.  J.  O  e  1,  Z.  physik.  Chem.  N.  F.  5,  32  (1955). 

2) J.  J.  Bikerman,  Kolloid-Z.  72,  100  (1935). 

3)  M.  v.  Smoluchowski,  Buli.  intern,  acad.  sci.  Cracovie  1903, 184;  J.  Th.  G.  Overbeek, 
P.W.O.  Wijga,  Rec.  trav.  chim.  Pays-Bas  65,  556  (1946). 
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runku  ruchu  wywołanego  elektroosmozą.  W  wyniku  tych  dwóch  działań  ustala  się  stan 
stacjonarny.  Dla  przepływu  laminarnego  przez  kapilarę  słuszne  jest  równanie  Poiseu- 
ille’a 


dV'  _  Apjir4 

dt  ~  8f]0l 


(93) 


Rys.  101.  Aparat  do  pomiaru  ciśnienia  elektroosmotycznego  (schemat) 


Dla^stanu  stacjonarnego  otrzymuje  się  z  równania  (90),  względnie  (92) 

i  (93) 


Ap  = 


2eCl 

nr2 


E 


2eClI 

7t2r4K 


(94) 


Ciśnienie  elektroosmotyczne  powinno  być  wprost  proporcjonalne  do  przyłożonego 
napięcia  i  odwrotnie  proporcjonalne  do  przekroju  kapilary.  Te  przewidywania  teore¬ 
tyczne  zostały  w  pewnym  stopniu  potwierdzone  drogą  pomiarów  z  zastosowaniem 
kapilar  szklanych. 


b)  Potencjał  przepływu 


Jeżeli  będziemy  przetłaczać  ciecz  pod  ciśnieniem  Ap  przez  kapilarę,  to  na  jej  koń¬ 
cach  powstanie  napięcie  U,  które  nosi  nazwę  potencjału  przepływu  (proces  odwrotny 
do  elektroosmozy).  Napięcie  to  mierzy  się  za  pomocą  dwóch  elektrod  kalomelowych, 
łączących  się  poprzez  lewar  z  cieczą  w  kapilarze.  W  lewarze  mamy  z  jednej  strony  agar 
nasycony  roztworem  KC1,  a  z  drugiej  agar  nasycony  roztworem  badanym.  Powstanie 
potencjału  przepływu  można  sobie  wyobrazić  w  sposób  następujący.  Ponieważ  część 
warstwy  podwójnej  stykająca  się  bezpośrednio  z  fazą  stałą  związana  jest  z  nią  trwale, 
przeto  jony  tego  samego  znaku,  które  znajdują  się  po  drugiej  stronie  płaszczyzny 
poślizgu,  będą  unoszone  przez  przepływającą  ciecz;  w  ten  sposób  powstanie  prąd 
konwekcyjny,  ładujący  końce  kapilary  do  pewnej  różnicy  potencjałów.  Ciecz  ma  jednak 
skończone  przewodnictwo  i  powstała  na  końcach  kapilary  różnica  potencjałów  wyrów¬ 
nywana  jest  przez  ruch  jonów  w  kierunku  przeciwnym.  W  rezultacie  ustala  się  stan 
stacjonarny. 
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Wielkość  napięcia  powstałego  między  końcami  kapilary  zależy  więc  od  przewod¬ 
nictwa  właściwego  cieczy.  W  stanie  równowagi  prąd  konwekcyjny  I'  skierowany  jest 
przeciwnie  i  równy  co  do  wielkości  prądowi  przewodnictwa  I.  Ten  ostatni  określony 
jest  zgodnie  z  prawem  Ohma  przez  równanie  (91).  W  celu  obliczenia  /'  przyjmijmy 
następujące  założenia:  1)  przepływ  cieczy  jest  laminarny;  2)  promień  kapilary  r  jest 
dostatecznie  duży  w  stosunku  do  „grubości  warstwy  podwójnej”  1  jx;  3)  ewentualnie 
występujące  przewodnictwo  powierzchniowe  można  pominąć.  Oznaczając  prędkość 
przepływu  cieczy  przez  v(r)  możemy  napisać: 

I'  —  f  v{r)qds  (95) 


gdzie  q  jest  znów  gęstością  ładunku  elektrycznego,  a  ds  elementem  powierzchni  prze¬ 
kroju  kapilary.  Na  podstawie  równania  Poissona  otrzymamy 


(96) 


Równanie  (96)  można  rozwiązać  całkując  przez  części,  co  w  rezultacie  daje 


e^r2  Ap 
4rjo  l 


(97) 


W  stanie  stacjonarnym  mamy  I  —  I',  tak  że  ż  równań  (91)  i  (97)  otrzymuje  się  wyra¬ 
żenie  na  potencjał  przepływu: 


w 

Iloraz  potencjału  przepływu  przez  różnicę  ciśnień  na  końcach  kapilary  jest  więc  wiel¬ 
kością  stałą  i  niezależną  od  wymiarów  kapilary.  W  wielu  przypadkach  równanie  (98) 
znalazło  potwierdzenie  doświadczalnie1^  W  przypadku  bardzo  małych  stężeń  warunek 
r  >  1/jć  nie  jest  już  spełniony,  k'  jest  bardzo  małe,  tak  że  wpływ  przewodnictwa  kon¬ 
wekcyjnego  jest  tu  zauważalny.  Obserwuje  się  wówczas  odchylenia  od  zależności 
określonej  równaniem  (98)?A  Stosunkowo  niedawno  udało  się  zmierzyć  prąd  konwek¬ 
cyjny  I’  bezpośrednio  3),  co  umożliwiło  wyznaczenie  potencjału  £  w  kapilarach  metalo¬ 
wych*  Prądu  przewodnictwa  I  nie  można  tu  obliczać  za  pomocą  równania  (91),  gdyż 
opór  i?  jest  ze  względu  na  przewodnictwo  samego  metalu^niemierzalny. 

Porównanie  równań  (92)  i  (98)  wykazuje,  że 


— - j  =  CUIISL 

1  Ap  Am)0x 

Zależność  ta  znalazła  potwierdzenie  doświadczalne  już  bardzo  wcześnie4^.  Oznacza 
że  potencjał  elektrokinetyczny  można  wyznaczyć  z  równą  pewnością  z  pomiarów  < 


1}  Por.  H.  B.  B  u  1 1,  Kolloid-Z  66,  20  (1934). 

2)  Por.  A.  J.  Rutgers,  Trans.  Faraday  Soc.  36,  69  (1940) ;  A.  J.  R  u  t  g  e  r  s,  M.  de  S  m  e  t, 
ibid.  43, 102  (1947). 

31R.  M.  Hurd,  N.  Hackerman,  J.  Elektrochem.  Soc.  102,  594  (1955). 

4)  U.  Śaxćn,  Wied.  Ann.  47,  46  (1892);  por.  także  P.  Mazur,  J.  Th.  G.  Overbeek, 
Rec.  trav.  chim.  Pays-Bas  70,  83  (1951). 
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troosmozy  jak  z  pomiarów  potencjałów  przepływowych.  Na  rys.  102  podano  wartości 
potencjałów  elektrokinetycznych  wyznaczone  drogą  pomiarów  elektroosmozy  i  poten¬ 
cjałów  przepływu  w  kapilarach  ze  szkła  pyreksowego  jako  funkcję  stężenia  różnych 
roztworów  elektrolitów1 Maksimum  występujące  na  krzywej  dla  roztworu  KOH 


150 


^  100 
£ 

\a 

50 


0  5  10  15  20-10~5 

g.-równ./l 

Rys.  102.  Potencjały  £  dla  szkła  pyreksowego  na  podstawie  pomiarów  elektroosmotycznych  (kółeczka) 

oraz  potencjałów  przepływu  (czworokąty) 

jest  związane  z  faktem,  że  jony  OH~  są  tu  jonami  potencjałotwórczymi;  w  związku 
z  tym  wartość  cp0,  a  wraz  z  nią  również  £  początkowo  wzrastają.  Przy  wyższych  stęże¬ 
niach  wartość  £  ciągle  maleje  i  to  tym  silniej,  im  większą  wartościowość  mają  „prze- 
ciwjony”  (zgodnie  z  regułą  Sćhultzego  i  Hardy’ego  —  por.  rozdz.  XIII,  p.  4). 


c)  Elektroforeza 

Elektroforezę  można  uważać  za  przeciwieństwo  elektroosmozy.  W  procesie  elektro¬ 
osmozy  faza  stała  jest  nieruchoma,  ciecz  zaś  przemieszcza  się  pod  wpływem  pola  elek¬ 
trycznego,  natomiast  w  procesie  elektroforezy  ciecz  jako  całość  znajduje  się  w  stanie 
spoczynku,  a  cząstki  stałe  zawiesiny  w  roztworze  poruszają  się  w  polu  elektrycznym. 
W  obu  przypadkach  występuje  względny  ruch  obu  faz  w  stosunku  do  siebie.  Na  ruch 
ten  wpływa  elektryczna  warstwa  podwójna  na  granicy  faz.  Można  więc  bezpośrednio 
zastosować  równanie  (89)  na  szybkość  elektroforezy: 

..  ,•  .•  ,  ,=  .ę£f 

Vl  4jp7o 

Należy  przy  tym  założyć,  że  grubość  warstwy  podwójnej  jest  mała  w  porównaniu 
z  wymiarami  cząstki,  która  poza  tym  może  mieć  kształt  dowolny;  musi  jednak  być 
izolatorem,  aby  przewodnictwo  konwekcyjne  było  dostatecznie  małe  i  nie  miało  wpływu 
na  zewnętrzne  jednorodne  pole  elektryczne2^ 

X)  P.  W.  O.  W  i  j  g  a,  Thesis,  Utrecht  1946. 

2)  Przy  dużych  wartościach  przewodnictwa  konwekcyjnego  na  granicach  cząstki  powstaje  przeciw- 
napięcie  hamujące  elektroforezę. 


(100) 
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Można  również  odpowiednie  prawa  ruchu  jonów  ujmować  jako  prawa  ruchu  za¬ 
wieszonych  w  roztworze  cząstek,  uważając  je  za  makrojony  o  określonym-  ładunku, 
na  które  działa  pole  elektryczne.  Jeśli  założy  się,  że  cząsteczki  mają  kształt  kul  (o  pro¬ 
mieniu  Ti),  to  prędkości  ich  zgodnie  z  równaniem  (1,86)  i  prawem  Stokesa  (IV,  16) 
będą  opisane  równaniem 


o 


E 


Rt  “  6 ńriri "  (101) 

W  przypadku  skończonych  stężeń  jonów  w  roztworze  nie  można  pominąć  wzajemnego 
oddziaływania  naładowanej  cząstki  i  otaczających  ją  jonów.  Ruch  cząstki  jest  hamowany 
w  dwojaki  sposób.  Zjawiska  te  noszą  nazwę  efektu  elektroforetycznego  i  efektu  relaksa¬ 
cyjnego  (por.  rozdz.  VI,  p.  3).  Hamowanie  elektroforetyczne  jest  wynikiem  tego,  że 
przeciwjony  ze  swymi  zhydratowanymi  otoczkami  poruszają  się  w  polu  elektrycznym 
w  kierunku  przeciwnym  niż  cząstka,  co  daje  w  rezultacie  taki  efekt,  jakby  cząstka  po¬ 
ruszała  się  przeciw  prądowi  cieczy.  Efekt  elektroforetyczny  można  wyznaczyć  w  sposób 
następujący1^,  itażdą  cząstkę  otacza  warstwa  dyfuzyjna,  która  w  zależności  od  stężenia 
jonów  w  roztworze  rozciąga  się  mniej  lub  bardziej  w  głąb  roztworu.  Warunek  zobo¬ 
jętnienia  ładunków  elektrycznych,  taki  sam  jak  w  przypadku  chmury  elektronowej 
Debye’a-Huckela,  wymaga,  żeby  ładunek  niesiony  przez  cząstkę  był  równy  sumarycz¬ 
nemu  ładunkowi  chmury  jonowej  Zie0.  Poruszając  się  w  polu  elektrycznym  cząstka 
porywa  z  sobą  część  otaczającej  ją  cieczy.  Otoczka  ta  ma  pewną  grubość  d,  która  z  reguły 
jest  mniejsza  od  rozmiarów  rozmytej  warstwy  podwójnej.  W  otoczce  znajdują  się  jony, 
zobojętniające  częściowo  ładunek  cząstki.  Można  więc  mówić  o  efektywnym  ładunku 
cząstki  (Ae),  który  jest  algebraiczną  sumą  ładunku  cząstki  i  ładunków  „przeciwjonów” 
znajdujących  się  w  otoczce  o  grubości  d.  Ten  efektywny  ładunek  ma  oczywiście  znak 
przeciwny  niż  ładunek  reszty  chmury  jonowej. 

Ładunek  efektywny  {Ae)  jest  dużo  mniejszy  od  ładunku  rzeczywistego  (z tej)  i  musi 
zależeć  od  grubości  rozmytej  warstwy  podwójnej  (l/%),  tzn.  od  stężenia  jonów  w  roz-. 
tworze,  które  silnie  wpływają  na  grubość  warstwy  podwójnej.  Na  prędkość  cząstki 
otrzymuje  się  zamiast  równania  (1,86)  wyrażenie 


Vt 


Ae 


6^o  (rt  Ą-d) 


E 


Ae  g 

6^0«i 


(102) 


gdzie  ai ■=  r^d  oznacza  sumaryczny  promień  cząstki  wraz  z  otoczką  cieczy;  'zależy 
więc  teraz  od  stężenia  jonów  w  roztworze. 

Dla  zastąpienia  ładunku  efektywnego  (Ae)  potencjałem  elektrokinetycznym  (£)  za¬ 
kładamy,  że  cząstka  jest  kondensatorem  kulistym,  którego  pojemność  według  równa¬ 
nia  (12)  wynosi 


(103) 


Z  drugiej  strony,  pojemność  kondensatora  kulistego  o  promieniu  ai  w  ośrodku  o  stałej 
dielektrycznej  £  równa  jest  C  =  ate;  eliminując  C  otrzymamy 

_  Ae  =  eCat  (104) 

lł  E.  H  ii  c  k  e  1,  Physik.  Z.  25,  204  (1924). 
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Podstawiając  podane  wyrażenie  na  Ae  do  równania  (102)  otrzymamy 

eCE 


Vi 


6nr]0 


(105) 


Prędkość  cząstki  zależy  od  potencjału  elektrokinetycznego  —  a  ponieważ  ten  ostatni 
związany  jest  z  warstwą  podwójną,  która  z  kolei  zależy  od  stężenia  jonów  w  roztworze  — 
ostatecznie  prędkość  cząstki  zależy  od  sił  międzyjonowychł). 


Różnica  we  współczynnikach  liczbowych  w  równaniach  (100)  i  (105)  spowodowana  jest  pominięciem 
w  obliczeniach  deformacji  pola  zewnętrznego  przez  cząstki  zawiesiny2*.  Wprowadzając  tę  poprawkę  otrzy¬ 
mamy 


=  / 


eCE 

nrio 


(106) 


gdzie  współczynnik  liczbowy  /  zależy  od  fiat,  tzn.  od  „grubości  warstwy  podwójnej”,  a  prócz  tego  od 
kształtu  cząstki. /jest  równe  1/4  dla  dużych  wartości  na  (cienkie  warstwy  podwójne,  duże  stężenie  jonów 
w  roztworze)  i  dla  dowolnego  kształtu  cząstki,  natomiast  równe  1/6  dla  małych  wartości  na  (gruba  warstwa 
podwójna,  małe  stężenie  jonów  w  roztworze)  oraz  dla  kulistego  kształtu  cząstki.  Ogólnie  1/6  </<  1/4. 


Wynikiem  oddziaływań  międzyjonowych  jest  również  efekt  relaksacyjny ;;  gdy 
cząstka  przechodzi  "przez  swą  warstwę  podwójną,  warstwa  ta  za  cząstką  rozrywa  się, 
a  przed  cząstką  musi  być  ciągle  na  nowo  odtwarzana.  Wynikiem  tego  procesu  jest  asy¬ 
metria  warstwy  podwójnej,  prowadząca  do  powstania  siły  działającej  w  kierunku  prze¬ 
ciwnym  do  ruchu  cząstki  i  do  zmniejszenia  jej  prędkości.  Przeniesienie  wzorów  teorii 
Debye’a-Huckela-Onsagera  opisujących  efekt  relaksacyjny  dla  molekularnie  rozpro¬ 
szonych  elektrolitów  na  zawiesiny  nastręcza  pewne  trudności.  Wyprowadzając  wspo¬ 
mniane  wzory  zakładano,  że  „jon  centralny”  jest  mały  w  porównaniu  do  rozmiarów 
chmury  elektronowej,  co  w  przypadku  cząstek  zawiesiny  na  pewno  nie  jest  prawdą. 
Wzory  te  można  stosować  jedynie  do  bardzo  rozcieńczonych  roztworów,  w  których 
„promień  chmury  elektronowej”  jest  bardzo  duży.  Nowsze  próby  obliczenia  wpływu 
efektu  relaksacyjnego  na  elektroforezę3),  z  jednoczesnym  uwzględnieniem  wzajemnego 
oddziaływania  efektu  relaksacyjnego  i  elektroforetycznego,  prowadzą  do  równania 
zawierającego,  w  porównaniu  z  równaniem  (105),  dodatkowe  czynniki  poprawkowe. 
Czynniki  te  są  funkcjami  nai  i  £  i  są  odmienne  dla  elektrolitów  symetrycznych  i  asy¬ 
metrycznych.  Zamiast  równania  (105)  można  więc  napisać 


_  Vi=  (105a) 

0  Okazuje  się,  że  wartości  vi  są  tego  samego  rzędu  co  prędkości  rozproszonych  molekularnie  jonów. 
W  temperaturze  pokojowej  wynoszą  one  od  3  do  5  •  10-4  cm2  •  s_1  •  V-1.  Podstawiając  tę  wartość  do  rów¬ 
nania  (105),  otrzymamy  na  potencjał  elektrokinetyczny  przy  r}0  =  0,01  i  £  =  80  wartość 

6  •  3, 14  •  0,01  •  3002  •  3  •  10-4 

f  = - - - - -  ^  0,07  V 

80 

Potencjały  elektrokinetyczne  są  więc  stosunkowo  małe. 

2)  D.  C.  Henry,  Proc.  Roy.  Soc.  London  (A)  133,  106  (1931). 

3>  Por.  J.  Th.  G.  O  v  e  r  b  e  e  k,  Kolloid.  Beih.  54,  287  (1943);  F.  B  o  o  t  h,  Proc.  Roy.  Soc.  London 
(A)  203,  514  (1950);  D.  C.  Henry,  Trans.  Faraday  Soc.  44,  1021  (1948);  J.  O  e  1,  Z.  physik.  Chem- 
N.  F.  5,  32  (1955);  uwzględniono  tu,  że  s  i  f]Q  nie  są  stałe. 
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Czynnik  poprawkowy /(^a*,  £)  w  zależności  od  xai  dla  różnych  wartości  £  jako  para¬ 
metru  obliczono  i  podano  w  formie  tabelarycznej.  Dla  £  <  25  mV  i  xai  <0,1  można 
go  praktycznie  pominąć.  W  przypadku  dużych  potencjałów  elektrokinetycznych 
(£  >  25  mV)  efekt  relaksacyjny  ma  widoczny  wpływ  na  prędkości  cząstek.  Gdy  więc 
bada  się  prędkość  cząstek  jako  funkcję  stężenia  jonów  w  roztworze,  otrzymuje  się 
bardzo  często  skomplikowane  krzywe  z  maksimami.  Powodem  tego  jest  nakładanie 
się  dwóch  efektów,  jednego  wywołanego  zmianami  potencjału  elektrokinetycznego 
i  drugiego  związanego  ze  zmianami  czynnika  poprawkowego  f(xai}  £).  Oba  te  efekty 
zależą  ostatecznie  od  zmian  stężenia  elektrolitu  w  roztworze.  W  przypadku  bardzo 
dużych  stężeń,  zwłaszcza  w  obecności  jonów  wielowartościowych,  prędkość  vt  zawsze 
się  zmniejsza,  co  jest  zresztą  zgodne  z  oczekiwaniem  ze  względu  na  zmniejszanie  się 
warstwy  podwójnej  w  tych  warunkach.  Wówczas  zmniejsza  się  również  efekt  relaksa¬ 
cyjny  i  równanie  (105)  znowu  staje  się  słuszne.  Z  rozważań  tych  wynika,  że  wyznacza¬ 
nie  potencjału  £  z  pomiarów  elektroforetycznych  w  oparciu  o  równanie  (105)  jest 
tylko  wówczas  wiarygodne,  gdy  1  jn  jest  małe.  Ponieważ  \vt  i  £  są  do  siebie  proporcjo¬ 
nalne,  można  w  ten  sposób  wyznaczyć  bardzo  dokładnie  punkt  zerowy  dla  potencjału  £. 

Do  pomiaru  ruchliwości  elektrofor  etycznej  stosuje  się  te  same  metody  jak  do  pomiarów  liczb  przeno¬ 
szenia  (por.  rozdz.  I,  p.  8).  Zwykle  stosuje  się  metodę  ruchomej  granicy ,  chociaż  trudno  jest  tu  dobrać  od¬ 
powiedni  jon  wskaźnikowy.  Jedynie  w  przypadku,  gdy  udział  cząstek  zawiesiny  (jonów  koloidalnych) 
w  przewodnictwie  jest  niewielki  w  porównaniu  z  udziałem  pozostałych  jonów,  można  umieścić  warstwę 
ultrafiltratu  nad  macierzystym  roztworem  koloidalnym  i  uzyskać  w  ten  sposób  powierzchnię  graniczną. 
W  tych  warunkach  cząstki  zawsze  mają  jednakowe  otoczenie  i  potencjał  £  pozostaje  stały.  Metodę  tę 
rozwinął  i  udoskonalił  Tiselius1'.  Schemat  współczesnej  aparatury  do  pomiarów  elektroforezy  przedsta¬ 
wiono  na  rys.  103.  Roztwór  koloidalny  znajduje  się  w  naczyniu  o  kształcie  litery  U;  wzajemne  położenie 


Rys.  103.  Aparatura  do  elektroforezy  według  Tiseliusa 


słupów  cieczy  w  rurze  można  zmieniać  stosując  ciśnienie  powietrza.  Pozwala  to  na  ich  rozdzielenie  i  od¬ 
dzielne  analizowanie.  Górną  część  U-rurki  i  duże  naczynia  przystosowane  do  umieszczenia  elektrod 
chlorosrebrnych  wypełnia  się  ultraprzesączem  roztworu  koloidalnego  lub  roztworu  buforowego  o  prze¬ 
wodnictwie  równym  przewodnictwu  roztworu  koloidalnego.  W  ten  sposób  unika  się  możliwego  prze¬ 
dostania  się  do  roztworu  koloidalnego  powstałych  na  elektrodach  produktów  rozkładu.  Przez  nadanie 
ąparaturze  odpowiedniego  kształtu  i  wymiarów  ułatwia  się  wymianę  ciepła  między  nią  a  termostatem, 
w  którym  się  znajduje.  Pomiary  przeprowadza  się  w  temp.  4°C,  w  której  roztwory  wodne  mają  najwięk- 


x)  A.  T  i  s  e  1  i  u  s,  Kolloid,  Z.  85,  129  (1938). 
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szą  gęstość  i  w  której  gęstość  jest  najmniej  zależna  od  temperatury.  W  ten  sposób  unika  się  prądów  kon¬ 
wekcyjnych  ujemnie  wpływających  na  ostrość  granicy  między  fazami. 

Dc  obserwacji  powierzchni  granicznej  i  jej  przesunięć  używa  się  z  reguły  metody  smugowej  Tóplera 
lub  tzw.  metody  skal.  Obie  metody  oparte  są  na  zmianie  współczynnika  załamania  światła  na  powierzchni 

granicznej1). 

Praktyczne  znaczenie  elektroforezy,  oprócz  jej  zastosowania  do  wyznaczania  potencjałów  £,  polega 
przede  wszystkim  na  możliwości  rozdziału  różnych  substancji  koloidalnych  przez  wykorzystanie  różnic 
ruchliwości  cząstek  w  polu  elektrycznym.  Coraz  częściej  stosuje  się  elektroforezę  do  rozdziału,  identy¬ 
fikacji  i  otrzymywania  w  stanie  czystym  białek.  Wielka,  zaleta  tej  metody,  w  porównaniu  z  metodami  che¬ 
micznymi,  polega  na  łatwości  otrzymania  koloidów  labilnych,  wrażliwych  na  działanie  różnych  czynników 
natury  chemicznej  i  fizycznej.  Ruchliwość  w  polu  elektrycznym  wykorzystuje  się  do  wyodrębniania 
białek  w  stanie  czystym  i  charakteryzowania  ich.  W  badaniach  koloidów,  a  zwłaszcza  białek,  cennych 
informacji  mogą  dostarczyć  tzw.  krzywe  ruchliwości,  przedstawiające  zależność  ruchliwości  cząstek  ko¬ 
loidalnych  od  pH  roztworu.  W  przypadku  jonów  obojnaczych  ruchliwość  jonu  przybiera  wartości  do¬ 
datnie  i  poprzez  zero  przechodzi  do  ujemnych.  Decyduje  o  tym  aktualny  ładunek  jonu  obojnaczego, 
zależny  od  pH.  W  punkcie  izoelektrycznym  ruchliwość  równa  się  zeru  (por.  rozdz.  XII,  p.  lc).  Oprócz 
ruchliwości  bezwzględnych  można  do  charakterystyki  białka  wykorzystać  również  nachylenie  krzywej 
ruchliwości  w  pobliżu  punktu  izoelektrycznego. 

Bardzo  dogodna  jest  wreszcie  metoda  bezpośredniej  obserwacji  wędrówki  cząstki  koloidalnej  w  polu 
elektrycznym  przez  mikroskop  lub  ultramikroskop.  Obserwowane  cząstki  pozostają  w  swoim  normalnym 
środowisku;  niepotrzebna  jest  powierzchnia  graniczna  i  związane  z  tym  zastosowanie  dodatkowego  roz¬ 
tworu,  wykazującego  często  nieęo  odmienne  właściwości.  Zasada  różnych  służących  do  tego  celu  apara¬ 
tów2)  polega  na  tym,  że  przez  mikroskop  zaopatrzony  w  odpowiednią  skalę  obserwuje  się  i  mierzy  bez¬ 
pośrednio  ruch  cząstki  w  kuwecie  kapilarnej  pod  wpływem  przyłożonego  pola  elektrycznego.  Należy 
tu  uwzględnić,  że  pozorne  prędkości  w  cząstki  zależą  od  jej  odległości  od  ścianki  kuwety.  Na  obserwowaną 
prędkość  składa  się  bowiem  rzeczywista  prędkość  cząstki  be  i  prędkość  ruchu  całej  cieczy  vr  uwarunkowana 
elektroosmozą.  Jeśli  kuweta  jest  zamknięta,  ciecz  krąży  w  niej,  płynąc  w  pobliżu  ścianek  w  jednym  kie¬ 
runku,  a  przez  środek  w  przeciwnym.  Wówczas  vr  jest  sumą  stałej  prędkości  elektroosmotycznej  v0  i  pręd¬ 
kości  prądu  wstecznego.  Zgodnie  z  prawem  Poiseuille’a  mamy 

vr  =  v0-C(a2-r2)  (107) 

Stałą  C  otrzymuje  się  z  warunku,  że  całkowity  strumień  cieczy  przez  przekrój  musi  być  równy  zeru 

a 

j  2 nrurdr  =  0  (108) 

o 

Podstawiając  wyrażenie  na  vr  z  równania  (107)  do  całki  i  całkując  otrzymamy 


Dla  r  =  a  jest  vr  =  0,  dla  r  =  0  jest  vr  =  —  v0, 

dla - 1  =  0  lub  r  =  — ■  l/2  jest  vr  =  0. 

a2  2 

W  tej  odległości  od  osi  kuwety  (tzn.  w  odległości  0,296  a  od  ścianki)  ve  —  v,  czyli  prędkość  zmierzona 
równa  się  prędkości  elektroforetycznej. 

W  podobny,  choć  nieco  mniej  dogodny,  sposób3)  otrzymuje  się  rozkład  prędkości  vr  dla  kuwety 
prostokątnej  (rozkład  również  paraboliczny).  Rozkład  prędkości  dla  kuwety  prostokątnej  przedstawiono 

O  Por.  np.  G.  Kortii  m,  M.  Kortum-Seiler  w:  Hoppe-Seyler/Thierfelder, 
Handb.  physiolog.  patholog.-chem.  Anal.,  wyd.  10,  1,  441  (1953). 

2)  Por.  np.  G.  E.  van  G  i  1  s,  H.  R.  Kruyt,  Kolloid-Beih.  45,  60  (1936);  S.  M  a  1 1  s  o  n, 
J.  Phys.  Chem.  37,  223  (1933);  E.  Kramer,  V.  F  r  e  i  s  e,  Z.  physik.  Chem.  N.F.  7,  40  (1956). 

3)  M.  v.  Smoluchowski  w:  Graetz,  Handb.  d.  Elektr.  u.  d.  Magnet.,  t.  II,  Leipzig  1921. 
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Rys.  104.  Ruchliwość  elektroforetyczna  kropelek  oleju  jako  funkcja  względnej  głębokości  kuwety 


Rys.  105.  Potencjały  £  na  powierzchni  szkła  jako  funkcja  stężenia  różnych  elektrolitów 


na  rys.  104.  Punkty  na  krzywej  otrzymano  drogą  obserwacji  kropel  w  emulsji  oleju1).  ve  =  3, IB  •  10~4; 
v0  =  4,30  •  10-4  cm2  •  s— 1  •  V-4.  Metodę  tę  można  zastosować  do  dokładnych  oznaczeń  prędkości  elektro- 
osmozy  ( v0 ),  mierząc  v  dla  dwóch  różnych  wartości  r.  Z  równości 


wynika 


W(r=o)  =  ve— v0  i  v^r=a_^  ^  = 

V°  =  V(r=±^)~V{r  =  0) 


(110) 


O  R.  E  11  i  s,  Z.  physik.  Chem.  78,  321  (1912). 
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Większość  badań  nad  potencjałami  £  przeprowadza  się  na  granicy  faz  szkło-roztwór 
wodny.  Ponieważ  skład  chemiczny  szkła  i  jego  własności  są  zmienne  i  trudne  do  ustale¬ 
nia,  pomiary  różnych  badaczy  zgadzają  się  tylko  w  sposób  jakościowy.  Na  rys.  105 
przedstawiono  wyniki  takich  pomiarów  dla  różnych  elektrolitów^.  W  pewnym  zakresie 
stężeń  potencjał  £  zmienia  się  liniowo  z  log  c 

£  =  A  —  Blogc  (111) 

Dla  bardzo  małych  stężeń  potencjał  jest  prawie  niezależny  od  stężenia;  przy  bardzo 
dużych  stężeniach  może  się  zmienić  jego  znak.  Jakościowo  można  to  tłumaczyć  właści¬ 
wościami  rozmytej  warstwy  podwójnej.  Potencjał  cp  na  powierzchni  fazy  stałej  uwa¬ 
runkowany  jest  przez  jony  przechodzące  przez  warstwę  graniczną  (H30+,  OH-).  Małe 
dodatki  soli  zmieniają  „grubość  warstwy  podwójnej”  bardzo  mało,  zwłaszcza  w  przy¬ 
padku  jonów  jednowartościowych.  Przy  większym  dodatku  soli  warstwa  podwójna 
kurczy  się,  co  pociąga  za  sobą  inny  rozkład  potencjału  cp\  w  związku  z  tym  potencjał  9 p 
na  płaszczyźnie  poślizgu  jest  mniejszy,  a  zatem  dodatek  wielowartościowych  przeciw- 
jonów  zmniejsza  potencjał  £  na  płaszczyźnie  poślizgu,  czyli  potencjał  elektrokinetyczny. 
Odpowiada  to  regule  Schultzego  i  Hardy’ego.  Różne  wpływy  „przeciwjonów” 
o  tej  samej  wartościowości  na  wielkość  £  (w  niektórych  przypadkach  £  zmienia  nawet 
znak)  można  tłumaczyć  specyficzną  adsorpcją,  zgodnie  z  modelem  Sterna-Gra- 
hama  (por.  rozdz.  XIII,  p.  2).  Jakościowe  wnioski  odnośnie  np.  odległości  płaszczyzny 
poślizgu  od  granicy  faz2)  można  wyciągnąć  jedynie  w  poszczególnych  przypadkach. 

d)  Zastosowania  techniczne 

Elektroforeza  i  elektroosmoza  —  pominąwszy  omówione  już  wykorzystanie  elektroforezy  do  roz- 
—dzi&łu  i  otrzymywania  w  stanie  czystym  białek  • —  mają  pewne  znaczenie  techniczne.  Najczęściej  chodzi 
tu  o  oczyszczanie  produktów  naturalnych,  których  cząstki  koloidalne  mają  ładunki  jednakowego  znaku 
i  mogą  być  oddzielone  od  zanieczyszczeń  drogą  elektroforezy.  Cząstki  zanieczyszczeń  muszą  mieć  ładunek 
przeciwny  lub  być  elektrycznie  obojętne  i  nieruchome  w  polu  elektrycznym.  W  ten  sposób  oczyszcza 
się  np.  gliny.  Cząstki  zeszlamowanej  substancji  mają  ładunek  ujemny,  który,  przez  dodanie  niewielkich  ilości 
alkaliów  (potencjałotwórcze  jony  OH")  znacznie  się  powiększa,  tak  że  zawiesina  tworzy  trwały  roztwór 
koloidalny,  podczas  gdy  zanieczyszczenia  wytrącają  się  w  postaci  osadu.  W  dalszym  etapie  zawiesinę 
poddaje  się  procesowi  elektroforezy.  Cząstki  koloidalne  osadzają  się  na  obracającym  się  metalowym  walcu, 
stanowiącym  jednocześnie  anodę.  Osad  jest  w  sposób  ciągły  zeskrobywany  z  walca  przez  odpowiednie 
urządzenie  mechaniczne.  Jednocześnie  zachodzi  proces  odwodnienia  gliny. 

W  pewnych  przypadkach  udaje  się  tą  metodą  wydzielać  na  elektrodzie  cząstki  koloidalne,  które 
tworzą  silnie  przylegające  powłoki.  Można  w  ten  sposób  pokrywać  metale  powłokami  z  kauczuku  lub  gra¬ 
fitu.  Środowiskiem  dyspersyjnym  są  mieszaniny  rozpuszczalników  (np.  woda-aceton).  Tą  drogą  wytwarza 
się  również  katody  żarzenia.  Koloidalną  zawiesinę  węglanów  metali  ziem  alkalicznych  osadza  się  na  elek¬ 
trodzie,  a  następnie  rozkłada  termicznie  do  tlenków.  Za  pomocą  elektroforezy  można  otrzymać  równo¬ 
mierne  powłoki  na  przedmiotach  o  nieregularnych  kształtach. 

Elektroosmozę  wykorzystuje  się  przede  wszystkim  do  odwadniania.  Należy  tu  dobrać  przeponę 
ładującą  się  odpowiednio  w  stosunku  do  cieczy.  Z  równania  (90)  wynika,  że  ilość  cieczy  przechodząca 

O  A.  J.  R  u  t  g  e  r  s,  M.  de  S  m  e  t,  Tram.  Faraday  Soc.  41,  764  (1945). 

2>  W.  E  v  e  r  s  o  1  e,  W.W.  Boardmann,  J.  Chem.  Phys.  9,  789  (1941). 
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przez  błonę  w  jednostce  czasu  jest  proporcjonalna  do  potencjału  £  i  natężenia  pola  elektrycznego  E, 
stąd  w  metodzie  należy  stosować  możliwie  duże  napięcie  i  wytworzyć  warunki  zapewniające  powstanie 
jak  największego  potencjału  £  (robi  się  to  zazwyczaj  przez  dodanie  niewielkiej  ilości  substancji  dostarcza¬ 
jących  jonów  hydronowych  łub  hydroksylowych).  W  ten  sposób  można  np.  otrzymać  czystą  krzemionkę 
z  roztworów  szkła  wodnego  lub  czysty  tlenek  glinu  z  roztworów  glinianów.  Roztwór  szkła  wodnego  umiesz¬ 
cza  się  w  przestrzeni  anodowej  elektrolizera  zaopatrzonego  w  przeponę  z  gliny  i  przeprowadza  elektrolizę 
początkowo  przy  małych  natężeniach  prądu.  Podczas  procesu  alkalia  przechodzą  do  przestrzeni  katodowej. 
W  miarę  trwania  elektrolizy  wzrasta  napięcie  (przewodnictwo  roztworu  maleje)  i  rozpoczyna  się  proces 
elektroosmozy.  Ponieważ  przepona  z  gliny  naładowana  jest  ujemnie  w  stosunku  do  roztworu,  ciecz  zostaje 
przeniesiona  z  przestrzeni  anodowej  do  przestrzeni  katodowej.  W  rezultacie  uzyskujemy  w  przestrzeni 
anodowej  stężony  roztwór  zolu  kwasu  krzemowego.  W  celu  usunięcia  domieszek  innych  kwasów  można 
proces  powtórzyć  używając  przepony  o  ładunku  dodatnim.  W  tym  przypadku  roztwór  umieszcza  się  po¬ 
czątkowo  w  przestrzeni  katodowej  elektrolizera.  Wędrówka  obcych  anionów  do  przestrzeni  anodowej 
jest  teraz  przyspieszana  przez  osmotyczne  przenoszenie  płynącej  w  kierunku  anody  wody.  O  skuteczności 
działania  tego  rodzaju  metod  decyduje  właściwy  wybór  przepony.  Większość  przepon  ładuje  się  ujemnie 
w  stosunku  do  roztworów  wodnych  (zgodnie  ze  wspomnianą  uprzednio  regułą).  Dodatnio  ładujące  się 
przepony  można  otrzymać  z  Mn02,  Pb02  i  podobnych  tlenków. 

Duże  znaczenie  techniczne  ma  elektroforeza  koloidów  gazowych  (aerozoli).  Silnie  rozdrobnione  stałe 
lub  ciekłe  substancje  w  postaci  dymów  i  mgieł  są  często  układami  bardzo  trwałymi  i  usunięcie  ich  nastręcza 
znaczne  trudności.  Ładunek  elektryczny  cząstek  nie  odgrywa  tu  takiej  roli  jak  w  przypadku  hydrozoli. 
Stopień  naładowania  jest  zwykle  mały;  ponadto,  występują  jednocześnie  obok  siebie  cząstki  z  ładunkiem 
dodatnim,  ujemnym  i  bez  ładunku.  W  zasadzie  jest  bardzo  trudno  wytworzyć  aerozole  jednoimienne1). 
Naładowanie  polega  zwykle  na  kondensacji  względnie  przyłączaniu  się  cząsteczek  do  znajdujących  się 
już  w  układzie  jonów  (zarodki  kondensacji)  albo  na  późniejszej  adsorpcji  tych  jonów.  Jony  można  wytwa¬ 
rzać  w  sposób  mechaniczny  przez  tarcie;  można  tą  drogą  uzyskać  bardzo  duży  ładunek  (eksplozje  pyłów 
węglowych).  Jony  powstają  również  podczas  rozbijania  się  większych  kropel  cieczy  (elektryzacja  wodo¬ 
spadów). 

W  celu  przyspieszenia  wędrówki  i  osadzania  się  aerozoli  należy  zwiększyć  liczbę  naładowanych  czą¬ 
stek.  Osiąga  się  to  wywołując  wyładowania  między  katodą  sporządzoną  z  cienkiego  drutu  i  zakończoną 
ostrzem  a  otaczającą  ją  rurą,  stanowiącą  anodę2).  Przykłada  się  bardzo  duże  pola  elektryczne  rzędu  kilku 
tys  ięcy  woltów  na  centymetr,  tak  że  katoda  wysyła  elektrony,  które  jonizują  gaz  (wyładowanie  koronowe) 
Powstające  jony  gazowe  tworzą  z  kolei  zarodki  dla  kondensacji  lub  przyłączają  się  do  obojętnych  cząstek 
koloidu.  Wytworzone  w  ten  sposób  cząstki  naładowane  wędrują  do  elektrod  i  osadzają  się  na  nich.  W  sil¬ 
nym  niejednorodnym  polu  elektrycznym  nie  tylko  cząstki  naładowane,  ale  nawet  cząstki  pozbawione  ła¬ 
dunku  wędrują  w  stronę  elektrod.  Pole  indukuje  w  nich  moment  dipolowy  i  przesuwa  je  w  kierunku 
wzrastającego  natężenia  pola.  Na  skutek  oddziaływania  dipoli  cząstki  łączą  się  ze  sobą  przed  osiągnięciem 
elektrody,  tworząc  długie  nitkowate  utwory,  których  moment  dipolowy  stale  wzrasta.  Popycha  to  cząstki 
coraz  silniej  w  kierunku  mniejszej  elektrody,  gdzie  linie  pola  się  zagęszczają.  W  procesie  elektrycznego 
odpylania  odgrywa  rolę  nie  tylko  ładunek  cząstek,  ale  i  ich  polaryzowalność. 


e)  Układy  mikrokapiłame 

Teoria  Helmholtza-Smoluchowskiego  zjawisk  elektroosmotycznych  zakłada,  że 
promienie  kapilar  lub  porów  w  membranie  są  duże  w  porównaniu  do  „grubości  war¬ 
stwy  podwójnej”  1  jx  (por.  p.  2  tego  rozdziału).  Założenie  to  nie  jest  spełnione  dla  ukła- 


Spotyka  się  je  w  przyrodzie  jako  mgły  i  chmury  burzowe.  Wykazują,  w  wyniku  wzajemnego  od' 
pychania  się  cząstek,  dużą  stabilność. 

2)  F.  G.  Cottrel  1,  Ind.  Eng.  Chem.  3,  542  (1911). 
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dów  mikroporowatych  takich  jak  błony  biologiczne,  ultrafiltry,  membrany  jonitowe  itp. 
Muszą  tu  występować  odchylenia  w  stosunku  do  wyprowadzonych  równań.  Jak  to 
wykazali  Manegold  i  Solf w  swoich  systematycznych  badaniach  przepon  koloidalnych 
o  różnej  wielkości  porów  ( ^  50  mp)  odchylenia  takie  rzeczywiście  występują.  Naj¬ 
ważniejsze  z  nich  są  następujące: 

1.  Djl  (przepuszczalność  elektroosmotyczna  odniesiona  do  jednostki  natężenia 
prądu)  nie  jest,  jak  tego  wymaga  równanie  (99),  niezależna  od  promienia  porów,  lecz 
wzrasta  proporcjonalnie  do  r2. 

2.  Ciśnienie  elektroosmotyczne  Ap,  które  zgodnie  z  równaniem  (94)  powinno  silnie 
zależeć  od  promienia  porów,  jest  niezależne  od  r. 

3.  Proporcjonalność  między  Ap  i  7,  wynikająca  z  równania  (94),  występuje  tylko 
dla  małych  natężeń  prądu;  przy  większych  natężeniach  Ap  wzrasta  wolniej  niż  7. 

Odchylenia  te  są  największe  w  przypadku  małych  stężeń  jonów  i  znikają  powoli 
przy  stężeniach  c  >  0,03  n. 

Teoretyczne  wytłumaczenie  tych  obserwacji  podał  Schmid2).  Opierają  się  one  na 
podanym  już  w  p.  8a  tego  rozdziału  stwierdzeniu,  że  dla  substancji  o  bardzo  małych 
porach  napięcie  elektrycznej  warstwy  podwójnej  na  granicy  faz  traci  swój  sens  („gru¬ 
bość  warstwy  podwójnej”  \}k  jest  tego  samego  rzędu  co  wymiary  porów).  Dotyczy 
to  zwłaszcza  silnie  rozcieńczonych  roztworów  elektrolitów,  dla  których  wartość  1 
jest  bardzo  duża.  Dlatego  lepiej  jest  traktować  tego  rodzaju  mikroporowate  układy  jako 
„usieciowany”  makrojon,  w  którym  w  sposób  statystyczny  rozmieszczone  są  „przeciw- 
jony”  (podobne  ujęcie  stosowano  omawiając  jonity  —  por.  p.  7  tego  rozdziału).  Dzię¬ 
ki  takiemu  ujęciu  można,  pomijając  wzajemne  oddziaływania  jonów,  zastąpić 
pozbawione  tu  sensu  potencjały  elektrokinetyczne  przez  stężenia  jonów  „stałych” 
(grup  jonowych  w  makrojonie)  cR+  lub  i  dojść  do  równań  opisujących  efekty  elektro¬ 
osmotyczne  w  sposób  zgodny  z  doświadczeniem. 

W  celu  wyprowadzenia  tych  równań  rozpatrzmy  raz  jeszcze  cienką  kapilarę  o  dłu¬ 
gości  /,  o  stałym  przekroju  q  i  objętości  ql  =  V.  Niech  stężenie  jonów  „stałych”,  a  stąd 
i  stężenie  swobodnych  „przeciwjonów”  w  odniesieniu  do  objętości  cieczy,  będzie 
równe  cR~.  Przyłożone  pole  elektryczne  działa  na  „przeciwjony”  z  siłą  (iloczyn  ładunku 
i  natężenia  pola) 

Kx  =  Ne0cR-VE  =  FcR-VE  (112) 

i  wywołuje  przepływ  prądu  elektroosmotycznego.  W  stanie  stacjonarnym  (rys.  101)  siła 
ta  równoważna  jest  sile  ciśnienia  hydrostatycznego 

K,  =  Apq  =  ^-  (113) 

Stąd  otrzymujemy  wyrażenie  na  ciśnienie  elektroosmotyczne 

Ap  =  FcR-  U  (114) 

s>  RManegold,  K.  S  o  1  f,  Kolloid.  Z.  55,  273  (1931). 

2)  G.  Schmid,  Z.  Elektrochem.  54,  424  (1950);  55,  229  (1951). 
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gdzie  U  —  El  jest  przyłożonym  napięciem.  Rozumowanie  to  można  zastosować  do 
dowolnej  membrany,  gdy  tylko  spełnione  jest  założenie,  że  wymiar  porów  jest  rzędu 
1  /«;  Ap,  zgodnie  z  doświadczeniem,  jest  wówczas  niezależne  od  promienia  kapilary, 
w  przeciwieństwie  do  równania  (94).  Potencjał  £  zastępuje  się  formalnie  wyrażeniem 
Fc  — 

— 7^ - .  Wprowadzając  je  do  pozostałych  równań  Helmholtza-Smoluchowskiego 

otrzymujemy  zamiast  równania  (99)  wyrażenie 


D 

I 


2 

//  1 


8r]0x' 


(115) 


Przepuszczalność  osmotyczna  rośnie  z  kwadratem  promienia  kapilary,  co  potwierdza 
doświadczenie.  x  jest  przewodnictwem  właściwym  cieczy  w  kapilarze,  o  którym  de¬ 
cydują  tylko  swobodne  „przeciwjony”,  a  nie  przewodnictwo  cieczy  zewnętrznej. 
Jak  już  wspomniano  w  p.  8a  tego  rozdziału,  w  przypadku  bardzo  rozcieńczonych  roz¬ 
tworów  nawet  dla  większych  kapilar,  gdy  warunek  r  >  l/«  nie  jest  spełniony,  obserwuje 
się  odchylenia  od  równań  (92)  i  (98).  Odchylenia  te  tłumaczy  się  występowaniem  prze¬ 
wodnictwa  konwekcyjnego.  W  układach  mikrokapilarnych  przewodnictwo  wzrasta  tak 
znacznie,  że  nie  można  tego  wytłumaczyć  samym  przewodnictwem  konwekcyjnym. 
Przewodnictwo  we  wnętrzu  kapilary  jest  10-  do  20-krotnie  większe  niż  w  roztworze 
zewnętrznym13,  na  co  zwrócono  już  uwagę  poprzednio.  Te  niezwykle  duże  wartości 
przewodnictwa  związane  są  z  warunkiem  zobojętnienia  ładunku  w  kapilarze,  zgodnie 
z  którym  stężenie  jonów  nie  może  być  mniejsze  od  cn-z). 

Zastępując  w  końcu,  zgodnie  z  prawem  Ohma,  U  w  równaniu  (114)  przez 


otrzymamy 


U  =  IR 


lal 


Ap  = 


(116) 

(117) 


Również  więc  w  mikroporowatych  układach  kapilarnych  ciśnienie  elektroosmotyczne 
powinno  być  proporcjonalne  do  natężenia  prądu.  Wymagania  teorii  spełniane  są  dla 
kapilar  o  dużych  promieniach  zupełnie  dobrze,  natomiast  dla  układów  mikrokapilar¬ 
nych  spełnione  są  jedynie  w  przypadku  małych  natężeń  prądu.  W  tym  też  zakresie 
równanie  (117)  prawidłowo  określa  wielkość  współczynnika  proporcjonalności.  Przy 
wyższych  natężeniach  prądu  obserwuje  się  za  małe  wartości  na  Ap,  co  można  tłumaczyć 
gromadzeniem  się  elektrolitu  na  przeponie  i  związanymi  z  tym  efektami  polaryzacyj¬ 
nymi.  Cały  skomplikowany  proces  tłumaczy  się  ostatecznie  selektywnością  membrany 
w  stosunku  do  kationów  lub  anionów. 


13  G.  S  c  h  m  i  d,  H.  Schwarz,  Z.  Elektrochem.  55,  295  (1951). 

2>  Przy  dużych  stężeniach  jonów  „stałych”  należy  również  uwzględnić  przewodnictwo  konwekcyjne; 
prowadzi  to  do  korektury  wyprowadzonych  równań  dla  zjawisk  elektroosmotycznych  [por.  G.  S  c  h  m  i  d, 
Z.  Elektrochem.  56,  181  (1952)]. 
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XIV 

POLARYZACJA  ELEKTRYCZNA  I  KINETYKA 
PROCESÓW  ELEKTRODOWYCH 


1.  PODSTAWOWE  RODZAJE  POLARYZACJI 

Poprzednio  już  wykazano  (rozdz.  1,  p.  4),  że  napięcie  V  na  zaciskach  ogniwa  pod¬ 
czas  przepływu  prądu  różni  się  od  napięcia  przy  i  =  0  (tzw.  napięcia  spoczynkowego  V0). 
Tę  różnicę  nazwaliśmy  polaryzacją  ogniwa  r)z.  Podobnie  jak  oddzieliliśmy  V0,  po¬ 
tencjał  spoczynkowy  elektrod,  można  również  dalej  rozłożyć  V  i  7)z.  W  tym  celu  należy 
zmierzyć  napięcie  pomiędzy  elektrodą  badaną  i  elektrodą  odniesienia,  przy  czym  obie 
elektrody  mogą  znajdować  się  w  tym  samym  roztworze  lub  mogą  być  połączone  most¬ 
kiem  elektrolitycznym.  Gdy  pomiędzy  elektrodą  badaną  i  elektrodą  odniesienia  nie 
płynie  prąd,  mierzone  napięcie  jest  potencjałem  elektrody.  Oznaczamy  je  jako  ąJdn. , 
przy  czym  indeks  dotyczy  wybranej  elektrody  odniesienia.  Znaczenie  tych  potencjałów 
jest  takie  samo  jak  omówionych  poprzednio  szczegółowo  potencjałów  spoczynkowych 
(rozdz.  X,  p.  6).  Istnieje  jednak  istotna  różnica:  potencjał  Galvaniego  elektrolitu  styka¬ 
jącego  się  z  elektrodą  odniesienia  ( <p ')  różni  się  od  potencjału  elektrolitu  stykającego 
się  z  elektrodą  badaną  (cp").  Ta  różnica  jest  omowym  spadkiem  napięcia  w  elektrolicie1^ 
Mierzony  potencjał  zależy  zatem  od  umiejscowienia  elektrody  odniesienia  w  ogniwie. 
Ta  tzw.  polaryzacja  pseudooporowa  r\'  =  cp"—cp'  nie  jest  charakterystyczna  dla  reakcji 
elektrodowej.  Wobec  tego  próbuje  się  ją  wyeliminować,  co  często  nie  jest  proste 
(rozdz.  XIV,  p.  2).  Pominięcie  lub  niecałkowite  uwzględnienie  polaryzacji  pseudo- 
oporowej  może  prowadzić  do  błędnych  wniosków  dotyczących  reakcji  elektrodowych. 

Potencjał  s  (i)  skorygowany  o  wartość  polaryzacji  pseudooporowej  różni  się,  przy 
danej  gęstości  prądu,  mniej  lub  bardziej  od  potencjału  spoczynkowego  e(0)  elektrody. 
Różnicę : 

e(i)-e(Q)  ==  f]  (1) 

oznaczamy  jako  polaryzację  elektrody  przy  gęstości  prądu  i.  Jeżeli  elektroda  jest  przy 
i  =  0  w  równowadze,  tzn.  e(0)  jest  potencjałem  równowagowym  E,  to  rj  nazywamy 
nadnapięciem2).  Dla  reakcji  anodowych  (oddawanie  elektronów  na  elektrodzie)  mamy 

x)  Przy  dużych  natężeniach  prądu  również  opór  przewodów  doprowadzających  prąd  do  elektrody 
badanej  może  być  znaczny. 

2)  Te  wyrażenia  są  szczególnie  dogodne  w  praktyce,  ponieważ  często  bliżej  niewiadomo,  czy  przy 
*  =  0  zachodzi  równowaga,  względnie  ponieważ  używane  elektrody  również  przy  i  =  0  rzadko  znajdują  się 
w  stanie  równowagi. 
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Yj  >  0,  dla  reakcji  katodowych  rj  <  0.  Wartość  y]  zależy  oczywiście  od  gęstości  prądu. 
Stacjonarną  wartość  graniczną 


(2) 


nazywamy  oporem  polaryzacyjnym.  Przebieg  reakcji  elektrodowej  w  wyniku  przyło¬ 
żenia  zmiennego  napięcia  opisany  jest  przez  tzw.  impedancję  polaryzacyjną  elektrody. 
Można  utworzyć  wyrażenie 


(3) 


które  określamy  jako  operator  oporowy  elektrody.  Istnieją  dwie  możliwości  wyznacze¬ 
nia  Z:  wyznacza  się  impedancję  \Z\  —  Z  i  różnicę  faz  pomiędzy  prądem  i  polaryzacją 
albo  wykorzystuje  się  zastępcze  szeregowe  lub  równoległe  połączenie  oporu  R  i  po¬ 
jemności  C",  których  wartości  otrzymuje  się  bezpośrednio  z  pomiaru  (por.  rozdz.  XIII, 
p.  3a).  Całkowita  impedancja  elektrody  składa  się,  jak  już  wspomniano  wcześniej, 
z  pojemności  warstwy  podwójnej  CD,  impedancji  faradajowskiej  ZF  i  oporu  elektro¬ 
litu  Ra  (rozdz.  XII,  p.  3a).  Wartość  ZF  otrzymuje  się  z  pomiarów,  CD  i  Ra  natomiast 
wyznacza  się  zgodnie  z  regułami  dodawania  wektorów.  ZF  można  traktować  jako  sumę 
impedancji,  którym  przypisuje  się  hamowanie  poszczególnych  reakcji.  Wartości  gra¬ 
niczne  dla  rj  =  0,  tzn.  dla  potencjału  równowagowego,  oznaczamy  odpowiednio  jako 
impedancję  polaryzacyjną^  Zp  lub  jako  opór  polaryzacyjny  Rp  i  pojemność  polaryza¬ 
cyjną  Cp.  Rodzaj  hamowania  określa  również  impedancję  dyfuzyjną,  impedancję  akty¬ 
wacyjną  itd.  (por.  rozdz.  XIV,  p.  3c).  W  oparciu  o  te  wielkości  można  wyciągnąć  cenne 
wnioski  dotyczące  mechanizmu  reakcji  elektrodowych. 

Analogiczne  wielkości  można  również  zdefiniować  dla  r]  ^  0.  Mierzy  się  je  jednak 
rzadziej,  ponieważ  ich  związek  z  kinetycznymi  parametrami  reakcji  jest  znacznie  bar¬ 
dziej  skomplikowany  niż  dla  yj  —  0. 

Występowanie  nadnapięcia  wywołane  jest  hamowaniem  reakcji  elektrodowej,  co 
spowodowane  jest  dwiema,  lub  w  myśl  innego  poglądu,  trzema  podstawowymi  przy¬ 
czynami. 

W  celu  zorientowania  się  w  tych  przyczynach  prześledźmy  drogę,  którą  przebywa 
jon  metalu  M+,  wędrując  z  wnętrza  roztworu  do  katody,  na  której  zostaje  wydzielony 
zgodnie  z  reakcją 

M+  -f-  ey  ->  Me  «H20 


Elektrolit  nie  powinien  zawierać  żadnej  innej  soli  oprócz  soli  MA.  Anion  A“  nie  może 
reagować  przy  danym  potencjale  elektrody.  Roztwór  powinien  być  tak  silnie  mieszany, 
aby  wszędzie,  nawet  w  pobliżu  katody,  było  jednakowe  stężenie.  Elektrodę  odniesienia, 
anodę,  oddzielamy  (np.  za  pomocą  długiej  rurki  szklanej  lub  przegrody  z  topionego 
szkła),  aby  produkty  reakcji  anodowej  nie  mogły  przedostać  się  do  przestrzeni  katodowej. 

Rozpatrywany  jon  M+  zbliża  się  do  elektrody  głównie  w  wyniku  konwekcji.  W  tym 
przypadku  można  pominąć  takie  rodzaje  transportu  jak  wędrówka  jonu  w  polu  elek- 


E.  Lang  e,  Z.  Elektrochem.  55,  76  (1951). 
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trycznym  i  dyfuzja.  Tylko  przy  samej  elektrodzie,  jak  na  każdej  powierzchni  stałej 
stykającej  się  z  cieczą,  istnieje  warstewka,  w  której  nie  zachodzi  już  konwekcja.  Przez 
tę  tzw.  warstwę  dyfuzyjną  (o  grubości  przeważnie  10~2— 10-3  cm)  jony  wędrują  tylko 
w  wyniku  dyfuzji  i  pod  wpływem  pola  elektrycznego.  Spadek  stężenia  M+  wywołujący 
dyfuzję  jest  wynikiem  usuwania  jonów  M+  spowodowanego  ich  wydzielaniem.  Po¬ 
nieważ  roztwór  w  warstwie  dyfuzyjnej  musi  być  wszędzie  obojętny,  zmniejsza  się 
również  stężenie  anionów  dążących  do  elektrody.  Ten  spadek  stężenia  soli  powoduje 
powstanie  dodatkowego  oporu  elektrolitu  w  warstwie  dyfuzyjnej  i  związanego  z  tym 
spadku  potencjału.  Jest  on  również  przyczyną  wytworzenia  potencjału  dyfuzyjnego 
(potencjału  cieczowego)  w  warstwie  dyfuzyjnej.  Całkowity  spadek  potencjału  w  war¬ 
stwie  dyfuzyjnej  oznaczamy  jako  polaryzację  oporową  rja\ 

Wartość  rjn  zawiera  również  spadek  potencjału  spowodowany  oporem  występującej 
ewentualnie  na  elektrodzie  powierzchniowej  warstewki  ochronnej.  W  wyznaczonych 
doświadczalnie  wartościach  potencjałów  zawarty  jest  dodatkowo  spadek  potencjału 
pomiędzy  warstwą  dyfuzyjną  a  elektrodą  odniesienia  (tzw.  polaryzacja  pseudoopo- 
rowa  rja). 

Ani  ani  tjra  nie  mają  wpływu  na  kierunek  lub  szybkość  reakcji  elektrodowej. 
Wielkości  te  jest  natomiast  trudno  wyznaczyć  doświadczalnie. 

Spadek  stężenia  MA  w  części  warstwy  graniczącej  z  metalem  ma,  oprócz  zwiększe¬ 
nia  oporu  warstwy  dyfuzyjnej,  jeszcze  inny  skutek.  Przyjmijmy,  że  rjn  można  pominąć. 
Załóżmy  również,  że  przejście  jonów  M+  przez  warstwę  podwójną  i  uporządkowanie 
wydzielonych  atomów  w  sieci  krystalicznej  metalu  zachodzi  bez  zahamowań.  Potencjał 
elektrody  będzie  wówczas  równy  potencjałowi  równowagi  dla  aktywności  jonów  M+ 
w  części  warstwy  dyfuzyjnej  graniczącej  z  metalem.  Ponieważ  w  równaniu  (1)  E  jest 
potencjałem  dla  aktywności  we  wnętrzu  elektrolitu  ( a0 )  (przy  i  —  0  nie  ma  spadku 
stężenia  w  warstwie  dyfuzyjnej),  to  zgodnie  z  równaniami  (1)  oraz  (X,lll) 


Vd 


ET  i  ^m+ 
F  («M+)o 


(4) 


gdzie  rjd  jest  nadnapięciem  dyfuzyjnym. 

Jon  M+  musi  przejść  tylko  przez  warstwę  podwójną.  Ulega  wtedy  zniszczeniu  jego 
otoczka  hydratacyjna  i  jon  rozładowuje  się.  Ewentualne  zahamowanie  tego  etapu 
(energia  aktywacji)  przejawia  się  jako  tzw.  nadnapięcie  aktywacyjni  rjD. 

f  Rozładowany  jon  znajduje  się  początkowo  na  powierzchni  metalu.  Jego  stan  nie 
jest  wtedy  taki  sam  jak  stan  atomu  znajdującego  się  wewnątrz  metalu.  Wbudowanie 
w  sieć  krystaliczną  może  być  również  zahamowane.  W  tym  przypadku  rozładowane 
atomy  gromadzą  się  na  powierzchni  elektrody,  co  prowadzi  do  zmniejszenia  szybkości 
reakcji.  Powstałe  w  wyniku  tego  nadnapięcie  nazywamy  nadnapięciem  krystalizacji  j]kryst.  • 
Często  reakcji  przejścia  towarzyszy  poprzedzająca  lub  następcza  homogeniczna  reakcja 
chemiczna  w  roztworze.  Ma  to  miejsce  np.  w  przypadku,  gdy  rozładowujący  się  jon 
znajduje  się  w  roztworze  głównie  w  postaci  kompleksu,  a  mogą  ulec  rozładowaniu  tylko 


^  K.  V  et  ter,  Elektrochemische  Kinetik,  Berlin  1961. 
2)  K.  V  e  1 1  e  r,  Z.  Elektrochem.  56,  797  (1952). 
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jony  uwolnione  z  kompleksu  w  wyniku  reakcji  chemicznej.  Dalszym  przykładem  jest 
pobranie  lub  oddanie  wody  solwatacyjnej  (w  tym  przypadku  rjR  jest  jednak  bardzo 
małe,  ponieważ  stężenie  wody  zmienia  się  nieznacznie).  Ten  rodzaj  nadnapięcia  ozna¬ 
czamy  jako  nadnapiącie  reakcji  rjR.  Zarówno  rjd  i  ??kryst,  jak  i  rjR  wywołane  są  zmianami 
stężenia  na  granicy  warstwa  podwójna-metal.  Wobec  tego  wszystkie  trzy  rodzaje  nad¬ 
napięcia  można  połączyć  i  oznaczyć  ich  sumę  jako  nadnapięcie  stężeniowe  rjc . 

Mamy  więc 


V  =  ya+rfci+riD+rić 

Vc  =  ^d+^ił  +  ^kryst. 


2.  POMIAR  POLARYZACJI  I  ELIMINACJA  POLARYZACJI  OPOROWEJ 

Polaryzację  elektrody  określa  równanie  (1).  Potencjał  elektrody  należy  więc  zmierzyć 
podczas  przepływu  prądu  i  bezprądowo.  Problemy  związane  z  pomiarem  potencjału 
w  warunkach  bezprądowych  są  częściowo  takie  same  jak  w  przypadku  wyznaczania 
potencjałów  spoczynkowych.  Dotyczy  to  przede  wszystkim  potencjałów  dyfuzyjnych 
pomiędzy  elektrodą  odniesienia  a  elektrodą  badaną.  Należy  również  uwzględnić  wa¬ 
runek  b  raku  prądu  w  obwodzie  pomiarowym  elektrody  odniesienia,  ponieważ  przepływ 
prądu  w  tym  obwodzie  zmieniałby  między  innymi  jej  potencjał.  Wyłaniają  się  jeszcze 
inne  problemy.  Podczas  przepływu  prądu,  potencjał  e  zależy  od  czasu.  Należy  w  związku 
z  tym  zawsze  zaznaczyć,  czy  chodzi  o  potencjały  stacjonarne,  a  jeżeli  nie,  to  trzeba 
podać  czas,  dla  którego  wyznaczono  e.  Bez  tej  informacji  dane  dotyczące  potencjałów 
są  często  bez  wartości. 

Bezpośrednie  dane  pomiarowe  zawierają  zawsze  przynajmniej  część  polaryzacji 
oporowej  (ffcs+^ó)  (por.  P-  1  tego  rozdziału).  Nawet  wartości  potencjałów  wyznaczone 
przy  zastosowaniu  przerywacza  zawierają  część  i] a .  Ponadto  nie  można  wyraźnie  od¬ 
różnić  rzeczywistej  polaryzacji  oporowej  od  polaryzacji  pseudooporowej,  ponieważ 
granica  warstwy  dyfuzyjnej  od  strony  roztworu  ,  nie  jest  ostra1*.  Trudność  ta  nie  ma 
jednak  większego  znaczenia,  ponieważ  ani  rja,  ani  rja  nie  wpływają  na  przebieg  reakcji 
elektrodowej.  W  praktyce  postępuje  się  w  ten  sposób,  że. albo  eliminuje  się  w  znacznym 
stopniu  sumę  (^q+^q),  albo  mierzy  się  ją  jako  całość. 

Polaryzację  oporową  można  eliminować  umieszczając  elektrodę  odniesienia  bez¬ 
pośrednio  przy  powierzchni  elektrody  badanej  (niebezpieczeństwo  krótkiego  spięcia; 
ekranowanie  części  powierzchni  przez  przeważnie  dużą  elektrodę  odniesienia;  sto¬ 
sunkowo  źle  zdefiniowane  położenie  tej  ostatniej  spowodowane  jej  rozmiarami).  W  tym 
celu  wystarczy  umieścić  blisko  elektrody  badanej  koniec  cienkiej  kapilary  szklanej 
napełnionej  elektrolitem.  Elektrodę  odniesienia  umieszcza  się  wówczas  w  drugim, 
oddalonym  końcu  kapilary.  Ponieważ  przez  kapilarę  nie  płynie  prąd,  nie  następuje 

Z  tego  powodu  wydawałoby  się  zbyteczne  rozróżnienie  pomiędzy  i  Rozróżnienie  takie 
est  jedriak  praktyczne,  ponieważ  pozwala  wyeliminować  z  dyskusji  czysto  zewnętrzny  udział  rj  (np. 
spadek  napięcia  w  przewodach  albo  niemożność  umieszczenia  kapilary  Habera-Ługgina  bardzo  blisko 
elektrody). 
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w  niej  spadek  potencjału.  Gdy  wewnątrz  i  na  zewnątrz  kapilary  znajduje  się  ten  sam 
elektrolit,  nie  powoduje  to  wytwarzania  żadnych  dodatkowych  potencjałów  dyfuzyj¬ 
nych.  Za  pomocą  tej  tzw.  kapilary  Habera-Ługgina  eliminuje  się  w  znacznym  stopniu 
polaryzację  oporową,  przynajmniej  przy  małych  gęstościach  prądu  i  w  nieobecności 
warstw  osadu.  Trudności  występują  w  przypadku,  gdy  te  ostatnie  dwa  warunki  nie  są 
spełnione. 

Końca  kapilary  nie  można  przycisnąć  bezpośrednio  do  powierzchni  elektrody  ba¬ 
danej,  ponieważ  ta  część  elektrody  jest  wtedy  w  znacznym  stopniu  ekranowana.  Na¬ 
tomiast  wzrost  odległości  od  powierzchni  powoduje  wzrost  udziału  trudnej  do  uchwy¬ 
cenia  polaryzacji  oporowej.  Przy  większych  gęstościach  prądu  błąd  spowodowany  tymi 
sprzecznymi  warunkami  jest  znaczny.  W  celu  zmniejszenia  go  można  zmieniać  odleg¬ 
łość  x  kapilary  od  elektrody1*  i  ekstrapolując  do  x  =  0  eliminować  pozostałą  polaryzację 
oporową,  gdy  przewodnictwo  w  warstwie  dyfuzyjnej  jest  wszędzie  praktycznie  jedna¬ 
kowe.  Metoda  ta  zawodzi  jednak,  gdy  nie  ma  dostatecznego  nadmiaru  elektrolitu  pod¬ 
stawowego,  przy  dużych  gęstościach  prądu  oraz  w  przypadku  obecności  warstw  osadu. 
Pewne- korzyści  można  jedynie  osiągnąć  przez  nadanie  kapilarze  odpowiedniego  kształtu 
oraz  odpowiednie  jej  umieszczenie2*.  W  prostych  przypadkach  można  obliczyć  pola¬ 
ryzację  oporową  zakładając  stałość  składu  warstwy  dyfuzyjnej.  Znaczny  postęp  stanowi 
bezpośrednia  metoda  pomiaru  polaryzacji  oporowej  oparta  na  tym,  że  polaryzacja 
oporowa  zanika  lub  powstaje  znacznie  szybciej  niż  wszystkie  inne  rodzaje  polaryzacji3*. 
Gdy  więc  będziemy  obserwować  na  ekranie  oscylografu  potencjał  jako  funkcję  czasu, 
to  przy  włączaniu  lub  wyłączaniu  stałego  prądu  polaryzacja  oporowa  przejawi  się 
bardzo  szybkim  skokiem  potencjału4*.  Podczas  wykonywania  pomiarów  należy  dbać  o  to, 
aby  przy  włączaniu  i  wyłączaniu  prądu  nie  było  żadnych  zmian  stężenia  w  warstwie 
dyfuzyjnej,  gdyż  spowoduje  to  różnicę  w  skoku  potencjału  (w  obecności  dostatecznego 
stężenia  elektrolitu  podstawowego  różnicę  tę  można  pominąć).  Wartość  rja  wyznaczona 
w  oparciu  o  krzywe  zarejestrowane  po  wyłączeniu  prądu  zawiera  część  potencjału  dy¬ 
fuzyjnego5*.  Potencjału  tego  nie  mierzy  się,  ponieważ  maleje  on  znacznie  wolniej  (po¬ 
dobnie  jak  nadnapięcie  dyfuzyjne).  Jego  udział  należy  w  każdym  przypadku  obliczyć 
z  nadnapięcia  dyfuzyjnego  (rozdz.  XIV,  p.  3 a). 

Przy  tego  rodzaju  pomiarach  włączenie  i  odchylenie  wiązki  elektronów  w  oscylo¬ 
grafie  muszą  być  tak  szybkie,  aby  nie  można  było  zaobserwować  żadnych  innych  ro- 

J.  0’M.  B  o  c  k  r  i  s,  A.  M.  A  z  z  a  m,  Trans.  Faraday  Soc.  48,  145  (1952);  M.  B  r  e  i  t  e  r, 
Th.  Guggenberger,  Z.  Elektrochem.  60,  594  (1956). 

2)  R.  Piontelłi  i  in.,  Z.  Elektrochem.  56,  86  (1952);  58,  54,  86  (1954);  59,  64,  778  (1955); 
P.  D  r  o  s  s  b  a  c  h,  Z.  Elektrochem.  56,  23  (1952);  59,  512  (1955);  M.  Eisenberg  i  in.,  J.  Elektro¬ 
chem.  Soc.  102,  415  (1955). 

3)  Według  E.  Langego  i  G.  F  a  1  k  a  [Z.  Elektrochem.  54,  132  (1950)]  stała  czasowa  t  związana 
z  powstaniem  polaryzacji  oporowej  wyraża  się  wzorem  t  =  e/przewodnictwo  właściwe.  Dla  k  =  0,1 
O-1  •  cm-1  i  s  —  80  otrzymuje  się  t  =  7  ■  10-12  s! 

4)  Szczegóły  związane  z  budową  aparatury  pomiarowej  por.  np. :  K.  Arnold,  K.  J.  V  e  1 1  e  r, 
Z.  Elektrochem.  64,  417  (1960);  H.  Gerischer,  Z.  Elektrochem.  62,  256  (1958). 

s*  Nie  mylić  z  nadnapięciem  dyfuzyjnym.  Potencjał  dyfuzyjny  zanika  w  obecności  dużego  nadmiaru 
elektrolitu  podstawowego,  natomiast  nadnapięcie  dyfuzyjne  nie. 
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dzajów  polaryzacji.  Trudno  jest  podać  ogólne  granice.  Pomijając  przypadki  szczególne 
można  przyjąć,  że  spadek  potencjału  po  ok.  1  [j.sek  od  momentu  włączenia  obwodu 
stanowi  jeszcze  czystą  polaryzację1*. 

W  jednym  z  wariantów2)  omówionej  metody  rejestracji  krzywych  wyłączeniowych 
lub  włączeniowych  elektrodę  badaną  wyłącza  się  za  pomocą  komutatora  na  bardzo 
krótki  okres  czasu  z  obwodu  prądu  (od  pracującej  elektrody  odniesienia)  i  włącza  się 
w  obwód,  w  którym  mierzy  się  potencjał  (względem  niepracującej  elektrody  odniesienia). 
Jeżeli  czas  przerwania  jest  dostatecznie  krótki,  to  w  ten  sposób  eliminuje  się  jedynie 
polaryzację  oporową.  Czas,  na  który  przerywa  się  obwód,  można  zmieniać  (10-4  do 
5  •  10~6  s)  i  ekstrapolować  do  t  =  0.  Łącząc  metodę  zmieniania  odległości  z  metodą 
przerywania  obwodu  można  wyznaczyć  opór  warstw  pokrywających  elektrodę3). 


3.  NADNAPIĘCIE  DYFUZYJNE 


a)  Nernstowskie  krzywe  stacjonarne  prąd-napięcie 


Rozważając  nadnapięcie  dyfuzyjne  rjd  zakładamy,  że  w  porównaniu  z  dyfuzją  re- 
agujących  substancji  przez  warstwę  dyfuzyjną  o  grubości  d  (por.  p.  1  tego  rozdziału), 
pozostałe  procesy  zachodzą  na  elektrodzie  szybko.  Jeżeli  dla  więcej  niż  jednego  rea- 
gentu  stężenie  bezpośrednio  przy  elektrodzie  określone  jest  przez  dyfuzję,  to  równa¬ 
nie  (4)  można  rozszerzyć.  Na  przykład  dla  reakcji  Ag/Ag+-elektroda  można  napisać 


H20  +Ag  Ag+  4-  e0  (6) 

Potencjał  równowagowy  określony  jest  równaniem 

£  =  E0+^ln-^  (7) 

r  “H20 

a  nadnapięcie  dyfuzyjne  wyrażeniem 


Vi  =  e-e(0)  =  ~]n 

■F  (aH2o)  \aA^)o 


(8) 


Przeważnie  przyjmuje  się,  że  aktywność  wody  przy  powierzchni  elektrody  jest  taka 
sama  jak  wewnątrz  roztworu  (por.  np.  rozdz.  XIV,  p.  3).  Wówczas 

RT 


Vd  = 


-ln 


Ag+ 


(aAg+)o 


(9) 


x)  Przy  bardzo  dużych  gęstościach  prądu  należy  korzystać  z  takich  krzywych  szczególnie  ostrożnie, 
ponieważ  spadek  potencjału,  po  zaniknięciu  polaryzacji  oporowej,  jest  bardzo  stromy;  por.  również 
A.  Frumkin,  Acta  physicochim.  URSS  18,  23  (1943). 

2)  A.  H  i  c  k  1  i  n  g,  Trans.  Faraday  Soc.  33,  1540  (1937) ;  36, 1226  (1940)  ;D.  Staicopoulos, 

E.  Y  e  a  g  e  r,  F.  Hovorka,  J.  Electrochem.  Soc.  98,  68  (1951);  E.  Y  e  a  g  e  r,  T.  S.  O  e  y, 

F.  H  o  v  o  r  k  a,  J.  Phys.  Chem.  57,  268  (1953). 

3)  M.  B  r  e  i  t  e  r,  Th.  Guggenberger,  Z.  Elektrochem.  60,  594  (1956). 
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Niekiedy  można  obserwować  czyste  nadnapięcie  dyfuzyjne.  Po  raz  pierwszy  ba¬ 
dał  je  Nernst1),  zwłaszcza  przy  dużych  gęstościach  prądu.  Obecnie,  jako  przypadek 
szczególny,  rozważymy  elektrodę  Ag/Ag+.  Jeżeli  założymy,  że  dyfuzja  jonów  Ag+  jest 
najwolniejszym  stadium  reakcji  sumarycznej,  słuszne  będzie  równanie  (9). 

W  celu  obliczenia  rjd  Nernst  założył,  że  stężenie  jonów  Ag+  w  warstwie  dyfuzyjnej 
zmienia  się  w  sposób  liniowy,  od  wartości  cAg+  w  warstwie  podwójnej,  do  wartości 
(cAg+)o  na  końcu  warstwy  dyfuzyjnej  o  grubości  <3.  W  warunkach  stacjonarnych  ilość 
dyfundujących  jonów  Ag+,  zgodnie  z  pierwszym  prawem  Ficka  (VI, 79),  wyraża  się 
wzorem 


dnAg+  __  dcAg+ 
^  dx 


dt 


Dq 


C0Ag+ ' 


'Ag+ 


<5 


(10) 


gdzie  D  oznacza  współczynnik  dyfuzji,  q  —  przekrój  elektrody.  W  obecności  dużego 
nadmiaru  elektrolitu  podstawowego  (np.  KNO3)  można  uznać  D  za  niezależne  od  stę¬ 
żenia.  Ilość  jonów  Ag+  dyfundująca  w  jednostce  czasu  do  powierzchni  elektrody  musi 
być  równoważna  przeniesionej  ilości  elektryczności.  Wyrażając  równanie  (10)  w  jed¬ 
nostkach  elektrycznych  i  uwzględniając  znak  (prąd  katodowy  uważa  się  za  ujemny, 
prąd  anodowy  —  za  dodatni)  otrzymujemy 


7=  «ł 

Ag *  dt 


■s>Ag+  FPq  (cqa^  cas+) 
d 


Wartość  cAg+  przy  powierzchni  elektrody  wyznacza  się  za  pomocą  równania  (9) : 


1'Ag+ 


"0Ag+ 


Agł 


(U) 

(12) 

(13) 

W  obecności  dużego  nadmiaru  elektrolitu  podstawowego  można  przyjąć  /oAg+//Ag+—  1* 
W  przypadku  nadnapięcia  katodowego  (rjd  <  0)  wartość  I  zwiększa  się.  Dla  bardzo 
dużego  nadnapięcia  I  dąży  do  wartości  granicznej 


Podstawiając  równanie  (12)  do  równania  (11)  otrzymuje  się 


I  — 


%  Ag+FD  qc0  Ag+ 
ó 


I  1 t  j0Ag+  1 

'ziFrjĄ  "I 

1  /  exP 

L  jAg+ 

(  RT  1 J 

_ _  ^Ag^  ■FFqcoAs+ 

~  ó 


(14) 


Zgodnie  z  równaniem  (9)  oznacza  to,  że  cAg+  — ►  0,  tzn.  każdy  jon  dochodzący  do  ele¬ 
ktrody  zostaje  natychmiast  rozładowany.  Uwzględniając  równania  (11)  i  (14)  i  przeli¬ 
czając  prąd  na  gęstość  prądu  i  =  Ijq  można  c  wyrazić  wzorem: 


c  =  c0[\  -T- 

igr 


(15) 


W.  Nernst,  Z.  physik.  Chem.  47,  52  (1904). 


3.  Nadnapięcie  dyfuzyjne 


509 


Wprowadzając  równanie  (14)  do  równania  (13)  i  rozwiązując  je  względem  rjd,  przy 
założeniu,  że/0//=  1,  otrzymujemy 


Przedstawiając  graficznie  (zredukowaną)  gęstość  prądu  *7*gr  jako  funkcję  rjd  otrzymuje 
się  krzywą  przedstawioną  na  rys.  106.  Dla  ijigT  =  0  rjd  =  0  (potencjał  odwracalny); 
dla  małych  wartości  ijist  występuje  liniowa  zależność  i]d  od  ijigr,  co  wynika  z  roz¬ 
winięcia  funkcji  e  w  szereg;  dla  i/igr  =  1,  rjd  —  —  oo.  Z  równania  (16)  wynika  również, 
że  dla  danej  gęstości  prądu  r\d  zmniejsza  się  wraz  ze  wzrostem  stężenia  c0.  Nadna¬ 
pięcie  dyfuzyjne  odgrywa  więc  znaczną  rolę,  zwłaszcza  w  roztworach  zawierających 
małe  stężenia  jonów  potencjałotwórczych.  Wartość  rjd  można  zmniejszyć  zmniejszając  d 
drogą  silnego  mieszania  roztworu. 


Rys.  106.  Krzywa  prąd-napięcie  dla  polaryzacji  dyfuzyjnej  w  stanie  stacjonarnym  według  Nernsta 


Interesująca  jest  również  postać  równania  (16)  dla  dużych  katodowych  gęstości 
prądu,  gdy  występuje  tylko  jeden  anodowy  prąd  graniczny.  Ma  to  miejsce  np.  w  przy¬ 
padku  aktywnych  elektrod  wodorowych  w  dostatecznie  kwaśnym^ roztworze  (por. 


|«| 

rys.  117).  Ponieważ — >  1,  to 

lgr 


Vd 


ZF  ld 


RT 

zF 


In  1*1 


RT 

zF 


In  id 


(16a) 


Postać  tego  równania  jest  taka  sama  jak  równania  Tafela  dla  nadnapięcia  aktywa¬ 
cyjnego  [równanie  (78)],  chociaż  w  tym  przypadku  uwzględniono  czystą  polaryzację 
dyfuzyjną. 

W  przypadku  polaryzacji  anodowej  ( rjd  >  0)  i  wzrasta  monotonicznie  ze  wzrostem  rjd 
nie  osiągając,  jak  to  wynika  z  równania  (13),  wartości  granicznej.  W  rzeczywistości 
wzrost  i  ograniczony  jest  w  sposób  naturalny.  Przy  większych  gęstościach  prądu  wy¬ 
stępują  inne  zahamowania,  ewentualnie  zostaje  przekroczona  rozpuszczalność  AgN03 
i  mogą  powstawać  warstwy  osadu.  Niekiedy  można  otrzymać  prąd  graniczny  również 
w  przypadku  rozpuszczalnych  anod.  Ma  to  miejsce  np.  wówczas,  gdy  ograniczona  jest 
szybkość  dyfuzji  akceptora  tworzących  się  jonów  metalu  do  anody1).  Akceptorami  mogą 


Por.  J.  E  d  w  a  r  d  s,  J.  Electrochem.  Soc.  100,  189C,  223C  (1953);  W.  C.  E  1  m  o  r  e,  J.  Appl 
Phys.  10,  724  (1939);  11,  797  (1940). 
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być  aniony  lub  cząsteczki  wody,  tworzące  z  jonami  metalu  kompleksy  lub  hydraty. 
W  celu  obliczenia  takich  prądów  granicznych  należy  posłużyć  się  pełnym  równaniem  (8). 
Prąd  graniczny  odpowiada  wtedy  maksymalnemu  spadkowi  stężenia,  gdyż  każda 
cząsteczka  (lub  jon  akceptora)  zostaje  związana  natychmiast  po  osiągnięciu,  w  wyniku 
dyfuzji,  powierzchni  elektrody.  Takie  prądy  graniczne  obserwuje  się  np.  w  przypadku 
polerowania  anodowego  (por.  rozdz.  XV,  p.  3c). 

W  przypadku  procesu  redoks  typu  ;Mez+  Me(z+")++«eo  stacjonarne  krzywe 
prąd-napięcie  dla  procesu  anodowego  i  katodowego  przebiegają  symetrycznie  względem 
punktu  zerowego  (por.  rys.  108),  jeżeli  c0rIcQo  =  1. 

Gdy  roztwór  nie  zawiera  dużego  nadmiaru  elektrolitu  podstawowego,  wówczas 
nie  można  pominąć  spadku  potencjału  w  warstwie  dyfuzyjnej.  W  roztworze  AgN03 
jony  Ag+  wędrują  przez  warstwę  dyfuzyjną  nie  tylko  pod  wpływem  gradientu  stężenia, 
lecz  również  w  wyniku  działania  dodatkowo  wytworzonego  pola  elektrycznego.  Kie¬ 
runek  tej  wędrówki  rozważymy  na  przykładzie  wydzielania  jonów  Ag+  z  czystego  roz¬ 
tworu  AgN03.  Ponieważ  jony  N03  nie  są  zużywane  przy  elektrodzie,  nie  będą  one 
również  wędrować  przez  warstwę  dyfuzyjną.  Dla  jonów  azotanowych  występuje  jednak 
taki  sam  spadek  stężenia  jak  dla  jonów  srebrowych  (zachowanie  obojętności  elektrycznej 
w  warstwie  dyfuzyjnej  —  por.  p.  1  tego  rozdziału)  przyczyniający  się  do  dyfuzji  jonów 
N03 .  Ponieważ  jony  NOj  nie  są  przenoszone,  więc  dyfuzja  musi  być  kompensowana 
przez  ich  wędrówkę  pod  wpływem  pola  elektrycznego.  Dla  jonów  NOy  kierunek  tej 
wędrówki  jest  odwrotny  do  kierunku  dyfuzji,  natomiast  dla  przeciwnie  naładowanych 
jonów  Ag+  jest  z  nim  zgodny.  Gęstość  prądu  w  nieobecności  elektrolitu  podstawowego 
jest  więc  większa  niż  należałoby  oczekiwać  na  podstawie  równań  (11)  i  (14).  Dla  omó¬ 
wionego  przykładu,  przy  stałej  liczbie  przenoszenia  jonów  w  warstwie  dyfuzyjnej1^ 
otrzymujemy 


dla  cAg+  =  0: 


_  2FD  (fpĄg;  CAg*) 

d 

•  2FDc0Ag, 

gr  “  d 


(17) 

(18) 


Wartość  igr  jest  więc  dwukrotnie  większa  niż  w  obecności  dużego  nadmiaru  elektrolitu 
podstawowego;  przy  danym  cAg+  wartość  i  jest  również  dwukrotnie  [większa.  IZ  wiązek 
pomiędzy  i  a  rjd  jest  ponownie  określony  przez  równanie  (16),  przy  czym  dla  igT  stosuje 
się  równanie  (18).  Stosując  równanie  (16)  należy  pamiętać,  że  dla  czystego  roztworu 
AgN03  7jd  nie  jest  równe  mierzonemu  nadnapięciu,  jeżeli  to  ostatnie  zawiera  poprawkę 
tylko  na  rja  (rozdz.  XIV,  p.  2).  Spadek  potencjału  w  warstwie  dyfuzyjnej,  prowadzący 
do  podwojenia  igr)  oznaczono  już  poprzednio  jako  ]  polaryzację  [oporową  tjq.  Wartość  rja 
składa  się2)  z  części  omowej  wywołanej  zmianą  przewodnictwa  oraz  potencjału  dyfu¬ 
zyjnego  spowodowanego  różną  ruchliwością  jonów|Ag+  i  N03  (por.  p.  1  tego  rozdziału), 
W  omówionym  prostym  przypadku  wartość  rja  jest  tak  samo  duża  jak  rjd.  Wartość  rjQ 
może  stać  się  bardzo  wielka  przy  zbliżaniu  się  do  gęstości  prądu  granicznego. 

A.  E  u  c  k  e  n,  Z.  physik.  Chem.  59,  72  (1907);  E.  B  a  a  r  s,  Handb.  Physik,  t.  13,  Berlin  1928. 

2)  Równanie  (17)  i  (18),  łącznie  z  zawsze  słusznym  równaniem  (12),  dają  znowu  równanie  (16). 
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b)  Warstwa  dyfuzyjna 

W  celu  obliczenia  grubości  warstwy  dyfuzyjnej  d  z  równania  (14)  określającego  natężenie  prądu 
granicznego  należy  zastąpić  współczynniki  dyfuzji  Di  jonów  potencjałotwórczych  ruchliwościami  tych 
jonów  li  w  polu  elektrycznym.  Związek  pomiędzy  D;  i  li  otrzymuje  się  w  sposób  następujący:  szybkość 
dyfuzji  według  równania  (IV, 79)  wyraża  się  wzorem 


Di 


1X>i  — 


dci 

dx 


(19) 


Siła  tarcia  działająca  na  jon  jest  zgodnie  z  równaniem  (1,85)  i  prawem  Stokesa  (IV, 16)  wyrażona  wzorem 

Di  dci 

K  =  Rj  w  i  =  6mjri - — 

ą  dx 

Z  drugiej  strony,  dyfuzja  określona  jest  przez  gradient  potencjału  chemicznego 


(20) 


i  dm 

N  dx 


=  kT 


dlnai 

dx 


kT 


d  In  ci 
dx 


(21) 


W  stanie  stacjonarnym 


lub 


Di  dci  kT  dc  i 

1  a  dx  d  dx 


kT 

Ponieważ  zgodnie  z  równaniami  (1,87)  i  (1,95) 


i?!  =  6nr)ri  = 


ÓJirjn 


ktlep  _  \zi\epF 

Ui  h 


to  z  równań  (22)  i  (23)  otrzymuje  się 


Di  = 


kT 


li  = 


RT 


h 


\*i\e0F  '  \zi\F2 

Podstawiając  to  ostatnie  równanie  do  równania  (14)  otrzymujemy 

RT  qli  Co 
o  — - : - ■ 


(22) 


(23) 


(24) 


(25) 


Dla  mierzonych,  granicznych  gęstości  prądu  oraz  ruchliwości  .jonów  podanych  w  tabl.  34,  whrtość  ó 
w  silnie  mieszanych  roztworach  jest  rzędu  10~3  cm.  W  roztworach  nie  mieszanych  może  być  o  jeden  rząd 
wielkości  większa.  Stosując  metodę  „Schlieren”1),  dzięki  której  stają  się  widoczne  małe  gradienty  stę¬ 
żenia  powstające  w  roztworze,  można  zaobserwować  warstwę  dyfuzyjną  interferometrycznie  i  oszacować 
ó  doświadczalnie.  Metoda  ta  i  metoda  wymrażania2)  prowadzą  do  tego  samego  rzędu  wielkości  ó. 

Wprowadzone  w  omówiony  sposób  przez  Nernsta  pojęcie  warstwy  dyfuzyjnej  można  potwierdzić 
jedynie  jakościowo.  W  rzeczywistości  procesy  hydrodynamiczne  w  pobliżu  powierzchni  elektrody  są 
jeszcze  bardziej  skomplikowane.  Nie  sprawdza  się  założenie,  że  ciecz  w  warstwie  dyfuzyjnej  o  grubości  <5 
jest  całkowicie  nieruchoma  oraz  że  w  warstwie  tej  występuje  liniowy  spadek  stężenia.  Także  równanie 
(14),  z  którego  wynika,  że  natężenie  prądu  granicznego  jest  proporcjonalne  do  współczynników  dyfuzji  D 
jonów  potencjałotwórczych,  nie  zostało  potwierdzone  doświadczalnie3).  Fakty  te  wskazują,  że  wprowa¬ 
dzone  przez  Nernsta  pojęcie  warstwy  dyfuzyjnej  stanowi  tylko  pierwsze,  stosunkowo  grube  przybliżenie. 

9  N.  I  b  1,  R.  Muller,  Z.  Elektrochem.  59,  671  (1955). 

2)  A.  Brenner,  Proc.  Am.  Electroplat.  Soc.  1941,  28. 

3)  Por.  L.  L.  B  i  r  c  u  m  s  h  a  w,  A.  C.  Riddiford,  Quart.  Rev.  6,  157  (1952);  W.  Vielstich, 
Z.  Elektrochem.  57,  646  (1953)  i  tam  podana  literatura. 
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W  rzeczywistości  nie  ma  żadnego  nieciągłego  przejścia  od  transportu  czysto  dyfu¬ 
zyjnego  w  warstwie  dyfuzyjnej  do  konwekcji  w  roztworze  mieszanym.  Na  zewnętrznym 
końcu  warstwy  dyfuzyjnej  oba  te  rodzaje  transportu  nakładają  się  i  obliczenie  rozkładu 
stężenia  udało  się  dotychczas  jedynie  dla  prostych  przypadków  i  dla  przepływu  la- 
minarnego.  Dla  takiego  przepływu  i  płaskiej  elektrody  otrzymujemy1* 

<5  =  3/^0  1/2  (y)  1  D1/3  (26) 

gdzie  l  —  współrzędna  w  kierunku  przepływu  równoległym  do  powierzchni,  v0  —  wzglę¬ 
dna  prędkość  przepływu  cieczy  w  kierunku  Z,  w  dużej  odległości  od  elektrody,  — 
lepkość,  q  —  gęstość  cieczy.  W  najogólniejszej  postaci2*  związek  pomiędzy  ó  i  gru¬ 
bością  óp  warstwy  Prandtla,  która  ustala  się  po  krótkim  czasie,  wyraża  się  wzorem 

(2?) 

gdzie  q  jest  gęstością  roztworu. 

Tak  zwana  liczba  Prandtla  rfjDg  jest  rzędu  103,  co  ozriacza,  że  spadek  stężenia 
rozciąga  się  na  ponad  1/10  warstwy,  w  której  zachodzi  przepływ  laminarny.  Dla  elek¬ 
trody  płaskiej  te  stosunki  przedstawiono2*  na  rys.  107. 


Rys.  107.  Przebieg  szybkości  przepływu  i  stężenia  przy  poruszającej  się,  płaskiej  elektrodzie  dla  przepły¬ 
wu  laminarnego 

Według  równania  (26)  grubość  warstwy  dyfuzyjnej  w  kierunku  przepływu  zwiększa 
się  ze  wzrostem  odległości  l  od  elektrody  powodując  nierównomierne  jej  obciążenie. 
i  jest  proporcjonalne  do  Z)2/3,  co  można  potwierdzić  doświadczalnie3*. 

Szczególnie  interesujący  jest  przypadek  wirującej  elektrody  dyskowej.  W  pewnych, 
łatwo  osiągalnych  warunkach  doświadczalnych  można  wytworzyć  jednakowe  stężenie 
w  każdym  punkcie  elektrody.  Istnieje  zależność4* 

S  =  1,75  -  O)-1'2  j/0  1  Dvi  (28) 

A.  E  u  c  k  e  n,  Z.  Elektrochem.  38,  341  (1932);  B.  L  e  w  i  c  z,  Acta  physicochim.  URSS  17, 
257  (1942). 

2)  W.  V  i  e  1  s  t  i  c  h,  Z.  Elektrochem.  57,  646  (1953). 

3*  C.  S.  L  i  n  i  in.,  Ind.  Eng.  Chem.  43,  2136  (1951). 

4)  B.  L  e  w  i  c  z,  Acta  physicochim.  URSS  17,  257  (1942);  C.  Wagner,  J.  AppL  Phys.  19,  837 
(1948);  W.  V  i  e  1  s  t  i  c  h,  Z.  Elektrochem.  57,  646  (1953). 
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gdzie  co  jest  prędkością  kątową.  Dokładną  zależność  od  j/co  potwierdzono  doświad- 
czalnieT  Wirująca  elektroda  dyskowa  jest  bardzo  użyteczna  dla  elektrochemika.  Połą¬ 
czenie  równań  (14)  i  (28)  wskazuje,  że  ńr  jest  proporcjonalny  do  ]/co.  Z  nachylenia 
otrzymanej  krzywej  można  wyznaczyć  D,  co  ma  duże  znaczenie  (wszystkie  inne  wiel¬ 
kości  występujące  w  równaniach  (14)  i  (28)  są  łatwo  dostępne). 


c)  Dyfuzja  liniowa  w  warunkach  niestacjonarnych 


D3a  niestacjonarnych  procesów  dyfuzyjnych  zachodzących  na  początku  elektrolizy 
w  roztworach  niemieszanych  słuszne  jest  II  prawo  Ficka  (VI, 80).  W  obecności  nad¬ 
miaru  elektrolitu  podstawowego  współczynniki  dyfuzji  można  znowu  uważać  za  nie¬ 
zależne  od  kierunku  dyfuzji  x.  Dla  rozważanego  przypadku  elektrody  Ag  w  roztworze 
AgN03  otrzymujemy 


8c 


Ag+ 


8t 


D 


8zck 


8xz 


(29) 


Zakłada  się,  że  roztwór  o  stężeniu  c0  jest  ograniczony  przez  płaską  elektrodę  o  stałej 
powierzchni,  a  w  kierunku  x  rozciąga  się  do  nieskończoności. 

Rozpatrzymy  obecnie  przypadek,  gdy  stężenie  jonów  Ag+  przy  powierzchni  elek¬ 
trody  jest  zawsze  równe  zeru  (prąd  graniczny).  Rozkład  stężenia  cAg+  (x,  t )  oblicza  się 
całkując  równanie  (29)  dla  warunków  brzegowych  ct=0  ~  c0;  cx= 0  =  0  (każdy  przy¬ 
bywający  do  powierzchni  elektrody  jon  jest  natychmiast  rozładowywany): 


^Ag+C^J  0  C0Ag+  0  |  2DllZt1!Z  j  (^0) 

Funkcja 

Z 

=  (31) 

0 

jest  tzw.  całką  błędu.  Całkowanie  przeprowadza  się  w  granicach  od  0  do  z  (/3  jest  jedynie 
zmienną  pomocniczą).  Funkcja  0  jest  stabelaryzowana2).  0(z)  jest  równe  zeru  dla 
z  =  0,  a  zbliża  się  do  jedności  dla  z  2.  Dla  gradientu  stężenia  przy  x  =  0  otrzymuje 
się 


^CAg+  \  _  C0 

8x  jx=0  n^zmzt^ 


(32) 


Porównując  tę  zależność  z  równaniem  Nernsta  (10)  widzimy,  że  zamiast  stałej  gru¬ 
bości  3  warstwy  dyfuzyjnej,  odpowiadającej  przypadkowi  stacjonarnemu,  występuje 
w  niej  wyraz  )/ nDt.  Tak  więc  w  przypadku  procesu  niestacjonarnego  warstwa,  w  której 
zmienia  się  stężenie,  przesuwa  się  dalej  w  kierunku  roztworu  wraz  z  J / 1.  Dla  gęstości 
prądu  granicznego  otrzymuje  się  odpowiednio,  zamiast  równania  (14),  równanie 


ZiFD1,zqc0 
igr  ~  nxl H1!2 

_  \ 

C.  Siwer,  B.  N.  K  a  b  a  n  o  w,  Ż.  fiz.  chim.  23,  428  (1949). 
E.  J  a  h  n  k  e,  F.  E  m  d  e,  Funktionentafeln,  Leipzig  1938. 


(33) 


33  Elektrochemia 
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Zgodnie  z  tym  równaniem  gęstość  prądu  granicznego  zmniejsza  się  odwrotnie  proporcjo¬ 
nalnie  do  ]/t  i  po  dostatecznie  długim  czasie  elektrolizy  powinna  osiągnąć  wartość 
zerową.  Równanie  (33)  wykazuje  dobrą  zgodność  z  doświadczeniem1  ^  w  sposób  ana¬ 
logiczny  dotyczy  ono  procesu  anodowego. 

Jako  dalszy  przykład  rozpatrzymy  proces  redoks  zachodzący  na  elektrodzie  (X,137); 
oba  składniki  reakcji  znajdują  się  w  roztworze  albo  też  zachodzi  wydzielanie  metalu 
na  elektrodzie  rtęciowej  i  wydzielony  metal  dyfunduje  w  rtęci.  W  tym  ostatnim  przy¬ 
padku  trzeba  uwzględnić  współczynniki  dyfuzji  obu  składników  reakcji.  Następnie 
należy  przyjąć,  że  na  elektrodzie  (#  =  0)  zawsze  ustala  się  równowaga  elektrochemiczna. 
Wtedy  dla  każdej  chwili  t  mamy  zgodnie  z  równaniem  (X,144) 


Ei  =  E0 


ET  ^  /oxCOx(0 


\*\F 


(34) 

(35) 


Zmianę  stężenia  c0x(#,  t)  i  cRed(#,  t)  oblicza  się  w  tym  przypadku  całkując  odpowiednie 
równania  dyfuzyjne  typu  (29)  dla  warunków  brzegowych  cOx(,=0)  =  c0  i  cE,ed(t=o)  =  0 


cQ(x,  £)  —  Co 


£r 0  —  c0 


1+0 


&r 


(D0) 

1/2 

1  0! 

'  X  \ 

\dJ 

i+#i 

ffl0) 

\  Aft  i 

\2 

(36) 


(37) 


0  (z)  ma  takie  samo  znaczenie  jak  w  równaniu  (30).  Na  powierzchni  elektrody  &(z)  =  0, 
tak  że  dla  x  —  0  mamy 


^oOO  —  Co 


(38) 


cn(f)  —  co 


(39) 


Warunek  (35)  jest  również  spełniony.  Na  natężenie  prądu  otrzymuje  się  dla  dowolnego 
czasu  ty  analogicznie  do  równania  (11), 


7=™(^L 


ł)H.  A.  Laitinen,  Trans.  Electrochem.  Soc.  82,  289  (1942). 
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Różniczkując  równanie  (36)  względem  x  otrzymujemy 


r  \z\FqD^c, 
~  tfiHW 


(40) 


Dla  =  0  równanie  (40)  staje  się  identyczne  z  równaniem  (33),  tzn.  otrzymuje  się 
znowu  prąd  graniczny  Jgr.  Dzieląc  równanie  (40)  przez  q  można  je  napisać  również 
w  postaci 


lub 


Podstawiając  wartość  #  z  równania  (35)  i  dokonując  prostego  przekształcenia  otrzymuje 
się  następujące  równanie  krzywej  prąd-napięcie 


Ei  =  EQ 


|*|  F  i 


(43) 


Jeżeli  podstawi  się  i  =  zgr/2,  to  odpada  ostatni  człon  w  równaniu  (43)  i  na  potencjał 
półfali  otrzymuje  się  wyrażenie 

Gdy  analogicznie  jak  na  rys.  106  przedstawi  się  graficznie  z‘/zgr  jako  funkcję  Et,  na  otrzy¬ 
manej  krzywej  prąd-napięcie  wystąpi  punkt  przegięcia  (rys.  108).  Z?1/2  będzie  w  przybli¬ 
żeniu  równe  potencjałowi  standardowemu  elektrody  redoks,  gdy  przyjmie  się  fjfo  =  1 
oraz  DJD0  =  1. 


Rys.  108.  Krzywa  prąd-napięcie  w  przypadku  liniowej  niestacjonarnej  dyfuzji  przy  elektrodzie  redoks 


W  przypadku  gdy  oba  składniki  R  i  O  znajdują  się  od  początku  w  roztworze,  tak 
że  spełnione  są  warunki  brzegowe  cB((=0)  =  c0R  i  cO(t=0)  =  cqo,  to  zakładając  D0  #  Z)K, 
na  gęstość  prądu  zamiast  równania  (41)  otrzyma  się 


i 


1+0 


(4  la) 


33* 
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gdzie  4r~  oraz  4r+  oznaczają  odpowiednio  katodowy  i  anodowy  dyfuzyjny  prąd  gra¬ 
niczny.  Równanie  (4 la)  opisuje  pełną  krzywą  zależności  gęstości  prądu  od  napięcia. 
W  przypadku  silnej  polaryzacji  katodowej  (Et  jest  znacznie  bardziej  ujemne  od  E0), 
zgodnie  z  równaniem  (35)  #  dąży  do  zera  tak,  że  i  =  igr~.  Przy  silnej  polaryzacji  ano¬ 
dowej  (Ei  bardziej  dodatnie)  &  jest  bardzo  duże  i  dąży  do  ie r+.  Z  równania  (41a)  wynika 


również,  że  dla  # 


gęstość  prądu  i  —  0. 


Dla  ostatnio  omówionego  przypadku,  w  warunkach  galwanostatycznych,  gdy  utrzymuje  się  bezwa¬ 
runkowo  stałą  gęstość  prądu  *0  (por.  rozdz.  XIV,  p.  7b)  analogiczne  obliczenie1)  dla  tych  samych  warun¬ 
ków  (roztwór  niemieszany,  duży  nadmiar  elektrolitu,  dyfuzja  liniowa)  prowadzi  do  następującego  rów¬ 
nania  krzywej  potencjał-czas : 


gdzie 


Ei0  —  E0 


W  F  l/n 


D0  VI2  RT  c0- Pt1/2 

- 1  -| - ln - 

Dj  |*|F  Pt'P 


2i0 

nP2\z\FD\l2 


(45) 

(46) 


Dwa  pierwsze  człony  po  prawej  stronie  równania  (45)  są  identyczne  z  /2  w  równaniu  (44).  Jeżeli  przyj¬ 
mie  się  t  równe  tzw.  „czasowi  przejścia”  r,  to  E{  musi  być  równe  —oo2K  Przypadek  ten  zachodzi,  gdy 

c0  =  Pt1/2  (47) 

Podstawiając  równanie  (47)  do  równania  (45)  otrzymuje  się 


RT  r1l2—t1l2 

£,°“a,2+WFln"  t'* 


(48) 


Powyższe  równanie  ma  tę  samą  postać  co  równanie  (43),  w  którym  igT  oraz  i  zastąpiono  odpowiednio 

r 

przez  r1/2  i  p!2.  Potencjał  Ei/2  odpowiada  wartości  t  =  — ,  dla  której  ostatni  człon  znika.  Równanie  jest 


dobrze  zgodne  z  doświadczeniem3);  przedstawiając  graficznie  zależność  log - od  Ei0  otrzymuje 

/V2 

się  linię  prostą,  a  Ei/2  zgadza  się  z  polarograficznie  wyznaczonym  „potencjałem  półfali”  (por.  rozdz. 
XV,  p.  2a).  „Czas  przejścia”  r,  zgodnie  z  równaniami  (46)  i  (47),  opisany  jest  wzorem 


T1/2  = 


7illz\z\FD]j2 

2*'o 


Co 


(49) 


Wartość  r1/2  jest  więc  proporcjonalna  do  c0,  co  wykorzystuje  się  do  celów  analitycznych  (por.  rozdz. 
XV,  p.  2a). 

Dla  prądu  czysto  sinusoidalnego  część  impedancji  faradajowskiej  uwarunkowaną 
wyłącznie  dyfuzją  wydzielił  Warburg4),  a  istnienie  jej  ponownie  potwierdził  między 


x)  Por.  Z.  Karaoglanoff,  Z.  Elektrochem.  12,  5  (1906). 

2)  Czas  przejścia  jest  to  czas  upływający  od  momentu  włączenia  prądu  do  chwili,  gdy  stężenie  reagu¬ 
jącej  substancji,  przy  x  =  0,  spada  do  zera. 

3)  P.  D  e  1  a  h  a  y,  C.  C.  M  a  1 1  a  x,  J.  Am.  Chem.  Soc.  76,  874  (1954).  Odnośnie  zastosowania  tej 
metody  pomiarowej  do  wyznaczania  stałych  szybkości  reakcji  poprzedzających  lub  następczych  por. 
P.  D  e  1  a  h  a  y,  Disc.  Faraday  Soc.  17,  205  (1954);  T.  B  e  r  z  i  n  s,  P.  Del  aha  y,  J.  Chem.  Phys. 
23,  972  (1955). 

4)  E.  W  a  r  b  u  r  g,  Wied.  Atm.  67,  493  (1899). 
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innymi  Gerischer1).  Zmiany  stężenia  wywołane  reakcją  elektrodową  rozchodzą  się 
w  postaci  stłumionych  fal  do  wnętrza  roztworu,  przy  czym  nadnapięcie  jest  opóźnione 
w  fazie  o  n\ 4  w  stosunku  do  prądu.  Obliczenie  tej  fali  stężenia  prowadzi  do  wyrażenia 
na  periodycznie  wahające  się  nadnapięcie.  Stosunek  rjd!  max//max  ma  charakter  impe- 
dancji  i  oznacza  się  go  jako  impedancje  dyfuzyjną  Zd . .  Zamiast  przez  Zd  można  ten 
przebieg  opisać  jako  szeregowe  lub  równoległe  połączenie  oporu  Rd  ( oporu  dyfuzyjnego ) 
i  tzw.  pojemności  dyfuzyjnej  Cd.  W  związku  z  przesunięciem  fazowym  o  45°  impedancje 
obu  wymienionych  członów  zastępczych  muszą  być  równe,  tzn. 


R *  = 


CoC  A 


(50) 


W  przypadku  połączenia  szeregowego  wartości  tych  członów  zastępczych  wyrażone 
są  wzorami 

Rd  =  „1/2  (51) 


co 


C  —  - 

d  “  Aco1 '2 


(52) 


Zarówno  Rd  jak  i  Cd  spełniają  warunek  (50),  o  czym  można  się  łatwo  przekonać.  A  wy¬ 
raża  się  wzorem 


RT 


j/2  z2F2q 


C0Dq2 


1  ■ 


(53) 


gdzie  c0  i  —  stężenia  przy  powierzchni  elektrody. 

Opór  dyfuzyjny  jest  według  równania  (51)  proporcjonalny  do  co" 1/2  i  zmniejsza 
się  ze  wzrostem  częstotliwości.  To  samo  dotyczy  również  całkowitej  impedancji  dy¬ 
fuzyjnej.  W  związku  z  tym  ze  wzrostem  częstotliwości  wpływ  dyfuzji  maleje.  Ta  za¬ 
leżność  od  częstotliwości  została  potwierdzona  doświadczalnie2). 

Samej  impedancji  dyfuzyjnej  nie  można  zmierzyć.  Równolegle  do  niej  występuje 
bowiem  pojemność  warstwy  podwójnej  CD,  którą  łącznie  z  oporem  R  elektrolitu  należy 
najpierw  wyeliminować.  CD  powoduje  zwiększenie  kąta  fazowego3). 

Cd  nazywamy  również  pseudopojemnością,  ponieważ  płynący  przez  nią  prąd  nie 
zużywa  się  na  ładowanie  kondensatora,  lecz  jest  prądem  elektrolizy  powodującym 
przemiany  substancji  przy  elektrodzie4). 

Gdy  pomiary  prowadzone  są  przy  prądzie  stałym,  wyrażenie  na  opór  dyfuzyjny 
otrzymuje  się  zgodnie  z  równaniem  (2)  różniczkując  równanie  (16)  dla  rjd  =  0 


Por.  np.  H.  Gerischer,  Z.  physik.  Chem.  198,  286  (1951). 

2>H.  Gerischer,  Z.  Elektrochem.  55,  98  (1951);  57,  604  (1953);  Z.  physik.  Chem.  202,  302 
(1953);  E.  B.  R  a  n  d  1  e  s,  Disc.  Faraday  Soc.  1,  11  (1947). 

3)  Kąty  fazowe  <p  >  45°  wskazują  również  na  adsorpcję  reagujących  jonów  na  elektrodzie;  por. 
H.  A.  L  a  i  t  i  n  e  n,  E.  B.  R  a  n  d  1  e  s,  Trans.  Faraday  Soc.  51,  54  (1955). 

4)  D.  C.  G  r  a  h  a  m  e,  Chem.  Rev.  41,  441  (1947). 


518 


XIV.  Polaryzacja  elektryczna  i  kinetyka  procesów  elektrodowych 


Wyprowadzone  zależności  są  słuszne  jedynie  dla  bardzo  krótkich  czasów.  Z  chwilą, 
gdy  w  pobliżu  elektrody  wytworzą  się  znaczne  zmiany  stężenia,  powstają  przepływy 
hydrodynamiczne  wywołane  przez  różnicę  gęstości  elektrolizowanego  roztworu  i  za¬ 
leżne  również  od  kształtu  geometrycznego  elektrody.  Przepływy  te,  szczególnie  dobrze 
zauważalne  na  elektrodach  pionowych,  określa  się  jako  naturalną  konwekcję.  Jeżeli 
w  wyniku  elektrolizy  w  warstwie  graniczącej  z  katodą  nastąpi  np.  zubożenie  w  jony, 
to  warstwa  ta  staje  się  lżejsza  i  przesuwa  się  do  góry,  a  na  jej  miejsce  dopływa  świeży 
elektrolit  znajdujący  się  w  dolnej  części  katody.  Ten  przepływ  jest  zasadniczo  laminarny 
i  bardzo  słaby.  Ma  on  jednak  istotne  znaczenie,  ponieważ  zachodzi  bezpośrednio  w  po¬ 
bliżu  elektrody1  \ 

W  ostatnich  latach  badano  naturalną  konwekcję  zarówno  teoretycznie  jak  i  doświadczalnie.  Stosując 
metody  optyczne  można  ją  bezpośrednio  uwidocznić25.  Warunkuje  ona  również  w  znacznym  stopniu3) 
powstawanie  nierównomiernego  osadu  w  procesie  wydzielania  metalu  (np.  tworzenie  się  grubszego  osadu 
na  dolnej  krawędzi  katody),  ponieważ  zmiany  w  szybkości  przepływu  na  różnych  częściach  np.  pionowej 
elektrody  powodują  również  (rys.  107)  różnice  w  grubości  warstwy  dyfuzyjnej,  a  co  zatem  idzie  różnice 
gęstości  prądu  zgr4).  Jeżeli  na  powierzchni  elektrody  jednocześnie  z  wydzielaniem  się  metalu  następuje 
wydzielanie  małych  ilości  wodoru,  powoduje  to  zmianę  gęstości  prądu  w  wyniku  dodatkowego  miesza¬ 
nia4)  roztworu  przez  pęcherzyki  gazu.  Mieszanie  to  można  znacznie  wzmocnić  przykładając  pole  ultra¬ 
dźwiękowe  równolegle  do  elektrody5).  W  wyniku  tego  polaryzacja  dyfuzyjna  maleje  bardziej  niż  wskutek 
mieszania  mechanicznego. 


d)  Krzywe  prąd-napięcie  uwarunkowane  dyfuzją  do  kroplowej 

elektrody  rtęciowej 

W  przypadku  tzw.  „analizy  polarograficznej”  (por.  rozdz.  XV,  p.  2a)  dużą  rolę 
odgrywają  procesy  dyfuzji  do  niestacjonarnej  powierzchni  rozszerzającej  się  kropli 
rtęci.  Jeżeli  czas  trwania  elektrolizy  na  każdej  kropli  jest  bardzo  krótki,  to  można  wy¬ 
korzystać  bezpośrednio  równania  dla  niestacjonarnej  dyfuzji  liniowej.  Należy  jedynie 
uwzględnić,  że  powierzchnia  q  elektrody  nie  jest  stała,  lecz  się  ciągle  rozszerza. 

Zależność  czasową  od  q  otrzymuje  się  z  szybkości  wypływu  w  rtęci  z  kapilary 
(w  g/s).  Przyjmując,  że  kropla  ma  kształt  dokładnie  kulisty,  możemy  masę  jej  do  chwili  t 
wyrazić  wzorem: 

4? -  r*Q  —  zvt  (54) 

gdzie  r  oznacza  promień,  a  o  —  gęstość.  Powierzchnię  kropli  określa  równanie: 

q  ==  4  nr2  =  \ń  1 wz/3t2l 3  (55) 

*)  Bez  istnienia  naturalnej  konwekcji,  w  niemieszanym  0,1  m  roztworze  CuSO.*  (z  dodatkiem  1  m 
H2SO4)  gęstość  prądu  10~2  A/cm2  nie  mogłaby  utrzymać  się'  dłużej  niż  5  s,  ponieważ  sama  dyfuzja  nie 
mogłaby  dostarczyć  koniecznej  dla  utrzymania  tej  gęstości  prądu  ilości  jonów. 

2)  Patrz  N.  I  b  1,  R.  Muller,  Z.  Elektrochem.  59,  671  (1955)  i  tam  podana  literatura. 

3)  H.  J.  R  e  a  d,  A.  K.  G  r  a  h  a  m,  Trans.  Am.  Electrochem.  Soc.  78,  778  (1940). 

4)  C.  Wagner,  J.  Electrochem.  Soc.  95,  161  (1949). 

5>  A.  Roli,  Z.  Metallkunde  41,  339,  413  (1950);  42,  197,  238,  271  (1951). 
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Podstawiając  q  —  13,534  dla  temp.  25°C  otrzymujemy 

q  =  0,8515  w2/3ż2/3  (56) 

Następnie  należy  uwzględnić  zakłócenie  procesu-  dyfuzyjnego  przez  wzrost  kropli. 
W  związku  z  tym  grubości  warstwy  dyfuzyjnej  d  nie  wyraża  \  nDt  (por.  rozdz.  XIV, 

p.  3c),  lecz  j/ nDt ,  co  jako  pierwszy  wykazał  Ilkcmć1*.  Oznacza  to,  że  do  równań 

trzeba  wprowadzić  jeszcze  stały  czynnik 

Po  połączeniu  stałych  liczbowych  z  równań  (33)  i  (56)  otrzymuje  się  na  prąd  gra¬ 
niczny  równanie: 

4  =  70,82  *,aW/tfD^cb  (57) 

cm2 

I  wyrażamy  w  A,  w  w  g/s,  t  w  s,  D  w  — - — ,  a  cQ  w  mol/l. 

Średnią  w  czasie  wartość  natężenia  prądu  I,  podczas  czasu  trwania  r  jednej  kropli, 
mierzoną  przy  użyciu  galwanometru  z  tłumieniem,  otrzymuje  się  z  równania 

...  T 

Igr —  J  Igrdt  =  60,70 ZiWz,3r1,6D1,zc0  (58) 

o 


r 


Przy  danej  szybkości  kapania  wartość  ta  nie  zależy  od  czasu.  Krzywa  prąd-napięcie 
opisana  jest  w  tym  przypadku  również  równaniem  (41)  lub  (43)  i  przy  warunkach 
brzegowych  podanych  w  p.  3c  tego  rozdziału  ma  kształt  przedstawiony  na  rys.  108. 
Analogicznie  do  równania  (41) 


i+<H 


1/2 


1  f 

l+l£ 

[Jo 


Dc 

D , 


1/2 


\x\F  , 

expl  ~rt^Ei~Eo) 


(59) 


Jeżeli  potencjał  elektrody  Et  jest  znacznie  bardziej  dodatni  od  jej  potencjału  normalnego, 
to  mianownik  jest  bardzo  duży  i  w  związku  z  tym  i  jest  małe.  Odwrotnie,  jeżeli  Et  jest 
znacznie  bardziej  ujemny  od  E0,  to  czynnik  wykładniczy  można  pominąć  jako  mały 
w  porównaniu  z  1  i  wówczas  prąd  graniczny  igr  nie  zależy  od  Et. 


Założenia  leżące  u  podstaw  równań  Ilkovióa  (57)  i  (58)  nie  są  w  rzeczywistości  całkowicie  słuszne. 
Oscylograficzne  pomiary  krzywych  natężenie  prądu-czas  na  pojedynczej  kropli  wykazały,  że  kropla  na 
początku  swego  wzrostu  znajduje  się  w  roztworze  o  stężeniu  mniejszym  niż  c0,  co  spowodowane  jest 
wydzieleniem  jonów  metalu  na  poprzedniej  kropli.  Należy  również  uwzględnić,  że  w  związku  z  kulistym 
kształtem  kropli  dyfuzja  do  wycinka  powierzchni  kuli  zachodzi  nie  z  przestrzeni  cylindrycznej,  lecz 
z  przestrzeni  sferycznej  (tzw.  efekt  Keilego).  Uwzględnienie  tych  oraz  innych  poprawek  (odchylenie  kropli 
od  kształtu  kulistego,  częściowe  ekranowanie  kropli  przez  kapilarę,  czasowa  zmiana  szybkości  wypływu 
rtęci  w  wyniku  zmiany  napięcia  powierzchniowego)  doprowadziło  do  powstania  wielu  udoskonalonych 
równań  na  igr,  których  nie  będziemy  szczegółowo  omawiać2).  Zadowalającą  zgodność  z  dokładnymi 


*)  D.  1 1  k  o  v  i  ć,  J.  chim.  phys.  35,  129  (1938). 

2>  Patrz  W.  Hans  i'in.,  Z.  Elektrochem.  56,  648  (1952);  58,  836  (1954);  59,  623  (1955)  i  tam  cyto¬ 
wana  literatura. 
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danymi  doświadczalnymi  otrzymuje  się  stosując  zamiast  równania  (57)  równanie  opisujące  krzywą 
igr  —  t  na  pojedynczej  kropli,  w  których  uwzględniono  wspomniane  poprawki 


70,8  zii&lHWD1  2c0  ^1  +  ^23, 5  +  15, 5]  +  3000  Dw~2W  (60) 


Jeżeli  do  kroplowej  elektrody  rtęciowej  przyłoży  się  napięcie  zmienne  o  częstotli¬ 
wości  co,  to  uwarunkowaną  dyfuzją  impedancję  faradajowską  elektrody  (por.  rozdz.  XIV, 
p.  7)  można  znowu  wyrazić  równaniami  (51) — (53).  W  przypadku  odwracalnego  procesu 
redoks  stężenia  cQ  i  cR  na  powierzchni  elektrody  można  wyrazić  przez  gęstość  prądu 
i  oraz  igt  korzystając  z  równań  (38)  i  (39)  oraz  posługując  się  równaniami  (41)  i  (42) 
[por.  również  równanie  (15)]: 


co 


-  *0 


(62) 


gdzie  cQ  oznacza  znowu  sumaryczne  stężenie  substancji  O  w  całym  roztworze.  Pod¬ 
stawiając  wyrażenie  na  c0  do  równania  (53)  otrzymujemy 

RT 


A 


i ^ 

^gr 


j/2  z2F2qc0D%2  (*,r  -*>* 


(63) 


Ponieważ  zgodnie  z  równaniem  (43) 

dEj  =  RT  4r 
di  |*|  F  ’  (igT  i)  i 


(64) 


równanie  (63)  można  również  napisać  w  postaci 

j_ J  __  _ 4r 

j/2 1»|  FgcJSf 


ffl , 
di 


(65) 


Opór  dyfuzyjny  Rd,  jak  wynika  z  równania  (50),  jest  proporcjonalny  do  dEijdi  i  przy 
potencjale  Elj%  lub  przy  i  —  igI/2  osiąga  minimum,  ponieważ  jak  to  wynika  z  rys.  108, 
tutaj  również  dEijdi  wykazuje  minimum.  Natomiast  pojemność  dyfuzyjna  Cd ,  zgodnie 
z  równaniem  (52),  osiąga  przy  E1/2  wartość  maksymalną,  znacznie  większą  niż  pojem¬ 
ność  warstwy  podwójnej. 

Chcąc  bezpośrednio  zmierzyć  Zd  trzeba  również  w  tym  przypadku  założyć,  że  prąd 
zużywany  na  ładowanie  warstwy  podwójnej  można  praktycznie  pominąć.  W  związku 
z  tym  korzystne  jest  stosowanie  prądu  zmiennego  o  niskiej  częstotliwości  (5  do  10  Hz). 
Również  omowy  spadek  napięcia  w  roztworze  musi  być  bardzo  mały.  Podano  metodę1* 
ewentualnego  uwzględnienia  tych  poprawek. 
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4.  NADNAPIĘCIE  AKTYWACYJNE 

Przy  dużych  gęstościach  prądu,  w  związku  z  występowaniem  prądów  granicznych, 
procesy  transportu  do  powierzchni  elektrody  decydują  o  szybkości  reakcji.  Szybkość  ta, 
jak  to  wynika  z  równań  (14)  i  (33),  uwarunkowana  jest  przez  współczynniki  dyfuzji 
jonów  potencjałotwórczych.  Gdyby  polaryzacja  dyfuzyjna  była  jedyną  -przyczyną 
obserwowanych  nadnapięć,  to,  jak  wynika  z  równania  (16),  powinny  one  np.  na  wszy¬ 
stkich  prostych  elektrodach  metalicznych  mieć  podobną  wartość,  ponieważ  współ¬ 
czynniki  dyfuzji  jonów  metali  nie  różnią  się  znacznie  między  sobą.  Poza  tym  nadna- 
pięcia  te  powinny  dążyć  do  zera  przy  małych  gęstościach  prądu.  W  rzeczywistości 
obserwuje  się  jednak  na  niektórych  elektrodach,  również  przy  bardzo  małych  gęstoś¬ 
ciach  prądu,  stosunkowo  duże  nadnapięcia,  zmieniające  się  o  więcej  niż  kilkadziesiąt 
procent.  Wskazuje  to,  że  szybkość  określają  w  tych  przypadkach  inne  procesy.  Roz¬ 
ważymy  przypadek,  gdy  sama  reakcja  przejścia  (por.  rozdz.  XIV,  p.  1)  jest  zahamo¬ 
wana,  tzn.  występuje  tzw.  polaryzacja  aktywacyjna.  Jest  to  równoznaczne  ze  stwierdze¬ 
niem,  że  podczas  przepływu  prądu  na  elektrodzie  nie  ustala  się  równowaga  elektro¬ 
chemiczna. 

a)  Krzywa  prąd-napięcie 

W  rozważaniach  naszych  zakładamy,  że  stężenia  reagentów  przy  elektrodzie  są  stałe, 
tzn.  nie  zależą  od  gęstości  prądu  i  czasu.  Oznacza  to,  że  nie  ma  polaryzacji  stężeniowej, 
a  więc  szybkość  transportu  i  ewentualnych  poprzedzających  lub  następczych  reakcji 
jest  znacznie  większa  od  szybkości  reakcji  elektrodowej  oraz  że  objętość  roztworu  jest 
tak  duża,  iż  pomimo  reakcji  elektrodowej  stężenia  praktycznie  nie  ulegają  zmianie. 
Zakłada  się  również,  że  w  całym  procesie  elektrodowym  występuje  tylko  jedna  reakcja 
przejścia.  Omowy  spadek  napięcia  w  roztworze  można  pominąć  utrzymując  odpo¬ 
wiednio  duże  stężenie  elektrolitu  podstawowego. 

Jako  reakcję  przejścia  rozpatrujemy  proces1^ 

0+#eó  ^  R  (66) 

Jest  to  proces  redoks  (przejście  elektronów)  zachodzący  na  elektrodzie  amalgamatowej 
podczas  wydzielania  lub  rozpuszczania  metalu  (przejście  jonów  metalu).  W  reakcjach 
redoks  z  jest  zawsze  równe  1.  Reakcja  przejścia  polega  więc  w  tym  przypadku  na  wymia¬ 
nie  elektronu.  Gdy  w  równaniu  opisującym  całkowity  proces  elektrodowy  występuje 
więcej  niż  jeden  elektron,  to  może  zachodzić  kilka  reakcji  przejścia.  Istnieje  również 
możliwość,  że  ta  sama  reakcja  zachodzi  kolejno  wielokrotnie  i  wytworzone  produkty 
przejściowe  reagują  następnie  chemicznie  bez  dalszej  wymiany  ładunku  z  elektrodą. 
Takie  przypadki  zostaną  omówione  dalej  na  przykładzie  elektrody  wodorowej.  Drugi 
przypadek  omówimy  w  najogólniejszej  postaci  w  następnym  rozdziale.  Obecnie  zaj¬ 
miemy  się  najprostszym  przypadkiem  pojedynczej  reakcji  przejścia.  Dla  elektrod  me¬ 
talicznych  w  roztworze  ich  jonów  z  jest  tzw.  wartościowością  przejścia;  z  może 


^  Wartość  z  przyjmuje  się  zawsze  jako  dodatnią. 
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różnić  się  od  wartościowości  całego  procesu.  W  procesie  redukcji1*  Hg|+  np.  z  —  2. 
Gdyby  przez  warstwę  podwójną  przechodziły  jony  Hg+,  to  z  byłoby  równe  1. 

Zakłada  się,  że  obie  substancje,  O  i  R,  są  rozpuszczalne.  Jak  wspomniano  (rozdz. 
XIV,  p.  4a),  przechodzenie  nośników  ładunków  przez  granicę  faz  następuje  zasadniczo 
w  obu  kierunkach,  odpowiadając  anodowemu  (z+)  i  katodowemu  (/_)  prądowi  cząstko¬ 
wemu.  Jedynie  w  stanie  równowagi  i+  —  |z_|  =  i0  (gęstość  prądu  wymiany).  Reakcja 
przejścia  podczas  przepływu  prądu  składa  się  zatem  również  z  dwóch  reakcji  cząstko¬ 
wych  przebiegających  w  przeciwnych  kierunkach,  których  szybkości  określone  są  przez  i+ 
oraz  i-.  Mierzona  całkowita  gęstość  prądu  wyraża  się  równaniem 


*  =  *+ —  (67) 

Zgodnie  z  ogólnymi  zasadami  kinetyki  chemicznej  szybkości  reakcji  są  proporcjonalne 
do  stężenia  c0  substancji  O  lub  R  (przyjętego  tutaj  jako  stałe).  Oprócz  tego  reakcja  wy¬ 
maga  energii  aktywacji2*  ZlG+  lub  AG- .  Według  równania  Arrheniusa 


dnQ 

dt 


A_c0oexpj 


AG_ 
ĘRT  J 


dnR 

dt 


(68) 

(69) 


Równania  te  są  słuszne  jedynie  dla  reakcji  czysto  chemicznej.  Przy  przechodzeniu  ła¬ 
dunków  przez  granicę  faz  należy  oprócz  tego  uwzględnić,  że  różnica  potencjałów  Aq> 
sprzyja  reakcji  elektrodowej  w  jednym  kierunku,  a  utrudnia  reakcję  w  drugim  kierunku 
(por.  również  rys.  65).  W  związku  z  tym  energie  aktywacji  należy  zmodyfikować 
w  sposób  przedstawiony  schematycznie  na  rys.  109;  AG+  obniża  się  o  ułamek  a  różnicy 
energii  elektrycznej  z  FA<p,  a  AG-  podwyższa  się  o  ułamek  (1  — a)  tej  samej  różnicy 
energii3*.  Wyrażając  szybkości  przez  cząstkowe  gęstości  prądu,  otrzymuje  się  równania: 


i+  =  zFfG+c0RQxp 


i _  =  —zFk_c0oexp 


AG+  —  azFAcp  j 


RT 

AG_  -f(l  —oi)zFA<p 
\RT 


(70) 

(71) 


a  jest  współczynnikiem  przejścia^ .  Ponieważ  napięcie  Galvaniego  Aq>  nie  jest  mierzalne 
(por.  rozdz.  X,  p.  4),  nie  można  zmierzyć  bezwzględnych  szybkości  reakcji.  Jako  punkt 
odniesienia  wykorzystuje  się  więc  stan  równowagi.  W  tym  punkcie  i+  =  \i_\  —  z0, 
tzn.  na  gęstość  prądu  wymiany  otrzymujemy  wyrażenie 


*o  =  zFk+c0Rexp 


A  G+ — <xzF  A  <poiwr. 

RT 


=  zFkAc0oQXp 


AG_  +(l—a)zFA(podWT' 

RT 


(72) 


‘)H,  G  e  r  i  s  c  h  e  r,  M.  Krause,  Z.  physik.  Chem.  N.  F.  10,  264  (1957);  14,  184  (1958). 

2)  Jest  ona  zdefiniowana  jako  różnica  potencjałów  termodynamicznych  substratów  i  kompleksu 
aktywnego  (por.  rozdz.  VI,  p.  7). 

3>  T.  E  r  d  e  y-G  r  u  z,  M.  V  o  1  m  e  r,  Z.  physik.  Chem.  (A)  150,  203  (1930). 

4)  K.  J.  V  e  1 1  e  r,  Z.  Naturforsch.  7a,  328  (1952). 
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Ponieważ  według  równania  (1)  A<p— A(p0ĆLWT,  —  e—E  =  rjD  jest  nadnapiąciem  aktywa¬ 
cyjnym, ,  to  wykorzystując  równanie  (72)  można  wyrazić  sumaryczną  gęstość  prądu 
równaniem 


exp 


azF 

ł?D-exp 


—  (1  —  a)zF 
RT 


Vd 


(73) 


o 


a 


Rys.  109.  Schemat  zmian  chemicznych  energii  Rys.  110.  Stacjonarna  krzywa  zależności  gęstości 

aktywacji  dla  reakcji  elektrodowych  pod  wpływem  prądu  od  napięcia  w  przypadku  czystej  polaryzacji 

potencjału  elektrodowego  aktywacyjnej 


Równanie  (73)  jest  znowu  równaniem  krzywej  zależności  gęstości  prądu  od  napięcia. 
Krzywą  tę  przedstawiono  na  rys.  110  łącznie  z  cząstkowymi  gęstościami  prądu  jako 
funkcjami  r]D,  przy  czym  a  —  0,5  oraz  c0o  =  c0r-  W  tym  przypadku  krzywa  prąd- 
napięcie  jest  symetryczna  względem  potencjału  odwracalnego  (rjD  =  0).  Przy  dosta¬ 
tecznie  małych  wartościach  rjD  funkcję  e  w  równaniu  (73)  można  rozwinąć  w  szereg 
biorąc  pod  uwagę  jedynie  dwa  pierwsze  człony.  Otrzymuje  się  wtedy,  analogicznie  jak 
w  przypadku  polaryzacji  dyfuzyjnej,  liniową  zależność  i  od  r]D: 


iozFr]D 

RT 


(74) 


Nachylenie  stacjonarnej  krzywej  prąd-napięcie  przy  potencjale  równowagi  (r)D  ==  0) 
otrzymuje  się  z  równania  (73) 


lub 


=  *o 


órjD  I »/-+o 

dr]D\  _  RT  1 

ói  ;„_>o  H 


/  clzF 

{\  —  <x)zF  \ 

\rt 

^  RT  / 

lo 


(75) 


Tzw.  „opór  polaryzacyjny”  Rp  opisany  równaniem  (2),  który  w  tym  przypadku  celowo 
oznaczono  jako  „opór  aktywacyjny”,  nie  zależy  wobec  tego  od  a  i  służy  do  wyznaczenia 
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gęstości  prądu  wymiany  i0rK  Natomiast  a  charakteryzuje  symetrię  krzywych  opisujących 
prądy  cząstkowe  przy  potencjale  równowagi. 

W  wyniku  przyłożenia  napięcia  zmiennego,  nawet  w  przypadku  czystej  polaryzacji 
aktywacyjnej,  nadnapięcie  nie  może  ustalić  się  momentalnie.  Przede  wszystkim  musi 
nastąpić  naładowanie  lub  przeładowanie  warstwy  podwójnej.  W  zewnętrznym  obwo¬ 
dzie  prądu  płynie  więc  oprócz  prądu  wywołanego  reakcją  elektrodową,  prąd  ładowania 
n  dr)D  _ 


dt 


CDyrr+i° 


cB 


dr\D  ,  7)D 


dt 


Rd 


(przy  małych  t]D) 


(76) 


Dla  małych  wartości  7]d  prąd  reakcji  elektrodowej  jest  proporcjonalny  do  nadnapięcia 
[równanie  (74)].  Elektrodę  można  wtedy  przedstawić  jako  równoległe  połączenie 
oporu  Rd  i  pojemności  warstwy  podwójnej  CD.  Gdy  w  obwodzie  zewnętrznym  i  =  0, 
tak  jak  to  ma  miejsce  w  przypadku  krzywych  wyłączeniowych,  to  nadnapięcie  aktywa¬ 
cyjne  spada  według  równania  (76).  Reakcja  przejścia  rozładowuje  warstwę  podwójną. 
Równanie  (76)  można  zastosować  do  wyznaczenia  CD  oraz  R0  (a  w  połączeniu  z  równa¬ 
niem  (75)  również  i0\ 

Zależność  pomiędzy  gęstością  prądu  wymiany  a  nadnapięciem  aktywacyjnym  opi¬ 
sana  równaniem  (73)  została  w  podobnej  postaci  wykorzystana  przez  różnych  autorów2) 
oraz  znalazła  potwierdzenie  doświadczalne3 k  W  przypadku  bardzo  dużych  lub  bardzo 

j,  można  praktycznie  pominąć  jeden  ze  składników 
prądu  jako  mały  w  porównaniu  z  innymi.  Wtedy  z  równania  (73)  otrzymujemy 


małych  nadnapięć  \\rjD\  > 


RT 

zF 


lub 


,  .  ,  .  <xzF 

lm+  =  lnz0  +-j^-r}D 

ln  |  z  __  |  =  lnz0  —  C1  r]D 


(77) 


Tego  rodzaju  logarytmiczna  zależność  i  od  r]  została  znaleziona  przez  Tafela4)  i  znana 
jest  jako  równanie  Tafela.  Ma  ono  postać 

rj  =  a—b\ni 

gdzie 


a  = 


RT 


olzF 


hu0  a  b  = 


RT 

azF 


(78) 


Z  nachylenia  prostej  wyrażającej  zależność  ln  i  od  r]D  można  wyznaczyć  współ¬ 
czynnik  przejścia  a.  Ekstrapolując  tę  prostą  do  rjD  —  0,  tzn.  do  potencjału  równowagi, 
otrzymuje  się  ln?0,  a  stąd  gęstość  prądu  wymiany  i0.  Jednakże  zaobserwowanie  loga- 


J)  K.  J.  V  e  1 1  e  r,  Z.  physik.  Chem.  194,  284  (1950). 

2>  Patrz  K.  J.  V  e  1 1  e  r,  Z.  Elektrochem.  59,  596  (1955)  i  tam  cytowana  literatura;  R.  P  a  r  s  o  n  s, 
Trans.  Faraday  Soc.  47,  1332  (1951). 

3)  Por.  np.:  W.  Lorenz,  Z.  Elektrochem.  58,  912  (1954). 

4)  J-  T  a  f  e  1,  Z.  physik.  Chem.  50,  641  (1905). 
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rytmicznej  zależności,  mającej  postać  równania  (78),  nie  stanowi  jednoznacznego  do¬ 
wodu  istnienia  czystej  polaryzacji  aktywacyjnej  (por.  rozdz.  XIV,  p.  3c  i  p.  9b). 

Wartość  a  można  również  wyznaczyć  opierając  się  na  zależności  iQ  od  stężenia.. 
Z  równania  (72)  i  (34)  otrzymuje  się  (ponieważ  dAcp  —  dE ) 

/<91nz'0  \ 

\  ZE  J 


(  <91iu0  \ 

\  8  ln  ^oe  /  c0o 
/  Slnip  \ 

\  8lnc0o  }  c0r 


coo 


\  dlnco^J, 


=  1 


(  8  ln  i0  \  /•  8E  \ 

\  <9  ln  c0o  / 


-ar 


=  a 


C0R 


C0R 


(79) 


Dla  elektrod  redoks,  na  których  zachodzi  kolejno  kilka  reakcji  przejścia,  można 
wyprowadzić^  analogiczne  równanie  wiążące  gęstość  prądu  z  nadnapięciem  (por. 
również  rozdz.  XIV,  p.  9c).  Przykładem  takiego  procesu  elektrodowego  jest  reakcja 
(XI, 32)  na  elektrodzie  chinhydronowej2).  W  roztworze  kwaśnym  (pH  <  5)  mechanizm 
tej  reakcji  jest  następujący: 


Q  +  H+?±HQ+ 

HQ+  +  eo  ^  HQ  (1.  reakcja  przejścia) 

HQ  +  H+  ^  H2Q+ 

h2q  +  4~  H2Q  (2.  reakcja  przejścia)  1 
Q  +  2H+  +  2eó  H2Q  (reakcja  sumaryczna) 


(80) 


b)  Rzędowość  reakcji  przejścia 

Dotychczas  zakładaliśmy,  że  (niezależnie  od  czasu)  stężenia  O  i  R  są  identyczne 
ze  stężeniami  analitycznymi  c0.  Często  zdarzają  się  jednak  przypadki,  że  uczestniczące 
w  reakcji  przejścia  substancje  O  i  R  znajdują  się  z  kolei  w  równowadze  z  innymi  sub¬ 
stancjami  zawartymi  w  roztworze.  Oznacza  to,  że  przed  albo  po  reakcji  przejścia  de¬ 
terminującej  szybkość  procesu  zachodzą  dalsze  reakcje,  które  są  tak  szybkie,  że  przy 
stosowanych  gęstościach  prądu  nie  obserwuje  się  żadnego  zakłócenia  ich  równowagi, 
a  więc  nie  występuje  polaryzacja  w  sensie  przedstawionym  w  p.  1  tego  rozdziału. 
W  takim  przypadku  jednak  stężenia  substancji  O  i  R  w  równaniu  (68)  do  (75)  nie  są 
już  identyczne  ze  stężeniami  analitycznymi  c0;  stosując  prawo  działania  mas  można 
je  wyrazić  wzorami: 

c0  =  Konć]°i  lub  =  KuIIc"Ri  (81) 

Indeks  i  dotyczy  wszystkich  substancji  uczestniczących  w  równowagach  poprzedzają¬ 
cych  lub  następczych.  Wielkości  nQ.  lub  nn.  oznaczają  więc  rzędy  reakcji  w  sensie 
przyjętym  w  kinetyce  chemicznej3). 

_  '  n0-nn.  =  vt  (82) 

K.  J.  V  e  1 1  e  r,  Z.  Naturforsch.  7a,  328  (1952);  8a,  823  (1953). 

2)  K.  J.  V  e  1 1  e  r,  Z.  Elektrochem.  56,  797  (1952). 

3)  K.  J.  V  e  1 1  e  r,  Z.  physik.  Chem.  194,  284  (1950);  Z.  Elektrochem.  55,  121  (1951);  R.  Par- 
s  o  n  s,  Trans.  Faraday  Soc.  47,  1332  (1951). 
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jest  stechiometrycznym  współczynnikiem  dla  przemiany  1 F  w  reakcji  sumarycznej, 
zdefiniowanym  przez  potencjał  równowagowy: 

£  =  £„  +  ^^'r1ln«i  (83) 

Rzędy  reakcji  n0.  i  nR.  można  wyznaczyć  z  zależności  cząstkowych  gęstości  prądu 
lub  gęstości  prądu  wymiany  od  stężenia.  W  zakresie  nadnapięć,  w  którym  występuje 
liniowa  zależność  (77)  ln  i  od  rj  (równanie  Tafela),  z  równania  (70)  lub  (71)  otrzymuje  się 


jeżeli  do  równań  tych  podstawi  się  wyrażenia  opisane  równaniem  (81).  Zależność  (84) 
potwierdzono  dla  różnych  układów  redoksl).  Z  drugiej  strony,  podstawiając  wyrażenia 
(81)  do  równania  (72)  na  gęstość  prądu  wymiany  »0,  otrzymuje  się  przy  zmianie  tylko 
jednego  stężenia  ct  zależność 


jeżeli  uwzględni  się,  że  zgodnie  z  równaniem  (83) 

dlnci  ~  zF 

~8E~  ~  Rfvi 


(85) 

(86) 


i  przy  założeniu,  że  współczynniki  aktywności  są  w  pierwszym  przybliżeniu  stałe ;  zało¬ 
żenie  takie  jest  dopuszczalne  przy  dużym  nadmiarze  elektrolitu  podstawowego.  Opisaną 
zależność  gęstości  prądu  wymiany  od  stężenia  potwierdzono  również  doświadczalnie 
dla  wielu  układów2*.  Najdogodniejsze  do  tego  celu  okazały  się  opisane  w  p.  7b  rozdz. 
XIV  metody  niestacjonarne,  a  przede  wszystkim  pomiar  impedancji  faradajowskiej  ZD 
jako  funkcji  częstotliwości3*. 

Na  rys.  111  przedstawiono  przykładowo  zależność  gęstości  prądu  wymiany  io  od  Ew  układzie  Pt/Mn3+, 
Mn2+  w  15  n  H2S04,  przy  różnych  stężeniach  Mn2+  lub  Mn3+.  Wartość  a  =  0,72  wyznaczono  w  tym 
przypadku  z  krzywej  zależności  gęstości  prądu  od  napięcia  stosując  równanie  (78).  Z  nachyleń  znalezio¬ 
nych  prostych  otrzymuje  się  stosując  równanie  (85)  przy  =  +1  oraz  i  =  3  (zmiana  cMn3+) 

a+WR3  =  a+«o3  —  1  =  +0,71 
a  przy  vi  =  —  1  oraz  i  =  2  (zmiana  cMn2+) 

oc— «B2  =  a— «o2— 1  =  —0,23 
wartości  nR3  =  0;  nQ3  =  +1;  nR2  =  +1;  «02  =  0. 

Z  równania  (81)  wynika  c0  =  K0cMn3+  i  cR  =  KEcMn2+.  Procesem  określającym  potencjał  jest  więc 
w  tym  przypadku4)  reakcja 

Mn3++eiT  Mn2+  (87) 


3)  Por.  np. :  K.  J.  Vetter,  G. ‘Manecke,  Ż.  physik.  Chem.  195,  270,  337  (1950);  196,  360 
(1951). 

2)  K.  J.  V  e  1 1  e  r,  loc.  cit.  oraz  Z.  physik.  Chem.  199,  285  (1952). 

3)  Patrz  H.  G  e  r  i  s  c  h  e  r,  Z.  physik.  Chem.  202,  302  (1953)  i  tam  cytowana  literatura. 

4)  Ten  prosty  wynik  nie  jest  sam  przez  się  zrozumiały.  WŁodpowiednim  układzie  redoks  Pt/Mn4+, 
Mn3+  również  proces  Mn3++e0~  <±  Mn2+  wydaje  się  określać  potencjał;  procesowi  temu  towarzyszy 
reakcja  Mn2++Mn4+  <±  2Mn3+,  reakcja  sumaryczna  jest  więc  następująca  Mn4++e5"  ę±  Mn3+.  Por. 
K.  J.  V  e  1 1  e  r,  G.  Manecke,  Z.  physik.  Chem.  195,  337  (1950). 
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1,4  1,5  1,6  E 


Rys.  111.  Zależność  gęstości  prądu  wymiany  i0  od  stężenia  jonów  Mn2+  lub  Mn3+  dla  układu  redoks 

Pt/Mn3 +,  Mn2+  w  15  n  H2S04 


c)  Zależność  reakcji  przejścia  od  temperatury 


Jeżeli  po  zgrupowaniu  stałych,  napisze  się  równanie  (72)  na  gęstość  prądu  wymiany 
w  postaci 


,  .  ~  AG,—azFE 

lni0  —  C+  — 


c  - 


AG_+(1-ol)zFE 


(88) 


RT  ~~  RT 

oraz  uwzględni  się,  że  zgodnie  z  równaniem  (X,5) 

-zFE  =  AGoAwi .  (89) 

równanie  (89)  przedstawia  potencjał  termodynamiczny  procesu  elektrodowego,  to 
w  wyniku  różniczkowania  otrzymuje  się 

<9hn0  1 


8(1/T) 


R 

1 

R 


ag+-t™£ t+a^G-,/n 

81 


AG_-T^--{  1-a) 


8(1/T) 

8(AGodvrJT) 
8(1  /T) 


(90) 


Zakłada  się  przy  tym,  że  współczynnik  przejścia  a  nie  zależy  od  T.  AG+  lub  AG_ 
oznacza  potencjał  termodynamiczny  aktywacji  dla  czysto  chemicznego  (anodowego 
lub  katodowego)  procesu  elektrodowego,  tzn-.  gdy  E  =  0.  Uwzględniając  równania 
(11,73)  (11,75)  oraz 


otrzymuje  się 

<3hn0 

8(1/T) 


SjAG^JT)  ą(/1Goa„./r)  ST 

S(l/T)  ST  S(1  IT)  0 


-~(AH++«AHM„)  =  -  4  (AH^(l~a)AHM„.) 


AH, 


att. 


R 


R 


(91) 
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jest  „ciepłem  aktywacji”  procesu  elektrodowego  dla  potencjału  równowagowego; 
wyznacza  się  je  przedstawiając  graficznie  zależność  wartości  log  i0  otrzymanych  w  róż- 

1 

nych  temperaturach  od  .  Wartości  i0,  a  i  AH0aiKt.>  wyznaczone  za  pomocą  równa¬ 
nia  (78)  z  prostych  tafelowskich  w  warunkach  standardowych,  zostały  stabelaryzowane1* 
dla  szeregu  procesów  elektrodowych. 


d)  Wpływ  struktury  warstwy  podwójnej  na  reakcję  przejścia 


W  poprzednich  rozważaniach  zakładano  dla  uproszczenia,  że  spadek  potencjału  A<pd 
w  rozmytej  części  warstwy  podwójnej  można  pominąć.  Założenia  takiego  nie  można 
zrobić  np.  w  przypadku  występowania  specyficznej  adsorpcji  na  elektrodzie.  Hamowa¬ 
nie  reakcji  przejścia  zachodzi  w  sztywnej  części  warstwy  podwójnej.  W  związku  z  tym 
do  równań  (70)  i  (71)  należy  zamiast  Atp  podstawić  A<ps.  Według  Frumkina2)  spadek 
potencjału  w  rozmytej  części  warstwy  podwójnej  pociąga  za  sobą  dwa  skutki.  Na  gra¬ 
nicy  sztywnej  części  warstwy  podwójnej  stężenia  reagentów  są  inne  niż  wewnątrz  roz¬ 
tworu  (również  w  nieobecności  nadnapięcia  dyfuzyjnego),  a  zmiana  potencjału  nie  od¬ 
powiada  całkowicie  zmianie  A<ps,  jak  to  przyjęto  w  równaniu  (73). 

Frumkin  wprowadził  poprawkę  na  zmianę  stężenia 


cQ  =  c0oexp 


cR  =  c0Rexp 


/  z0FA<pd  \ 

\  RT  j 

i  zRFA<pd  \ 

\  RT  ) 


(92) 


gdzie  s0  .i  zR  są  ładunkami  reagentów.  W  przypadku  reakcji  redoks  (wartościowość 
przejścia  z  =  1)  przyjmując  Aq>  —  Acpd-\-Acps  otrzymujemy  zamiast  równań  (70)  i  (71) 


i+  =  Fk+c0Rexp 


zRFA<pd 


RT 


-  exp 


-Fkj:0oexp  |  —  So^fd  I  exp 


AG+  —  ccFAq>s 
RT 

AG_+(l-oć)FA<ps 

RT 


(93) 


Następnie 


Vd  =  (A<pd+A(ps)—(A(p%+A(pf) 


wartości  A<p*  są  wartościami  równowagowymi  dla  rjD  =  0.  Ponieważ  substancje  O  i  R 
różnią  się  tylko  jednym  elektronem 

Zq  zr  —  f 


X)  J.  0’M.  B  o  c  k  r  i  s,  Nat.  Bur.  Stand.  1953,  243 ;  B.  E.  Conway,  Electrochemical  Data, 
Amsterdam  1952. 

2)  A.  Frumkin,  Z.  physik.  Chern.  A164,  121  (1933). 
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Podobnie  jak  w  równaniu  (73)  można  również  w  tym  przypadku  wprowadzić  i0 ,  otrzy¬ 
mując 

OT 

Różnicę  (A(pd-~ A<pd)  można  oszacować  na  podstawie  równania  (XIII, 29).  Stosunek 
spadku  potencjału  w  całej  warstwie  podwójnej  do  spadku  potencjału  w  części  rozmytej 
można  wyrazić  odwrotnym  stosunkiem  odpowiednich  pojemności,  tzn. 


_  C± 
A<Pd  CD 


(95) 


[Cd  jest  pojemnością  rozmytej  części  warstwy  podwójnej  i  nie  należy  jej  mylić  z  po¬ 
jemnością  dyfuzyjną  występującą  w  równaniu  (52)].  Dla  niezbyt  dużych  wartości  Arpa 
można  Cd  przyjąć  jako  stałe  [por.  równanie  (XIII, 27)].  Otrzymuje  się  wtedy 


Vd 


£ L 

CD 


albo  A(pd  —  Acpd 


CD 


A(pd-Acp * 

Podstawiając  to  wyrażenie  do  równania  (94)  otrzymujemy 


Vd 


f'o  « 


/  =  ?0  exP 


a*Fr}D 

RT 


exp 


/  (l  —  a)Fr}D  \ 
\  RT  I 


gdzie 


(96) 

(97) 


a*  jest  efektywnym  współczynnikiem  przejścia. 

Tego  rodzaju  wpływ  struktury  warstwy  podwójnej  zostanie  omówiony  w  dalszej 
części  książki  (rozdz.  XIV,  p.  9b). 


5.  NADNAPIĘCIE  REAKCJI 

a)  Stacjonarny  prąd  graniczny  dla  reakcji  homogenicznych 

W  tym  punkcie  wyjdziemy  z  założenia  przeciwnego  niż  w  p.  4b  rozdz.  XIV.  Mia¬ 
nowicie  określająca  potencjał  reakcja  przejścia  przebiega  bardzo  szybko  w  porównaniu 
z  poprzedzającymi  lub  następczymi,  homogenicznymi  reakcjami  chemicznymi, 
w  których  biorą  udział  substancje  O  i  R.  Oznacza  to,  że  podczas  przepływu  prądu  równo¬ 
wagi  opisane  równaniem  (81)  nie  mogą  się  ustalać,  a  więc  stężenia  c0  i  cR  przy  powierzchni 
elektrody  nie  są  już  stężeniami  równowagowymi  [c0]  i  [cB],  lecz  zależnie  od  kierunku 
prądu  są  większe  lub  mniejsze.  Wywołane  tym  faktem  nadnapięcie  stężeniowe,  pole¬ 
gające  na  hamowaniu  poprzedzającej  lub  następczej  reakcji  chemicznej,  nazwiemy  po¬ 
laryzacją  reakcyjną  rj r1). 

J)K.  J.  V  e  1 1  e  r,  Z.  physik.  Chem.  194,  284  (1950);  Z.  Elektrochem.  55,  121  (1951);  56,  931 
(1952). 


3>4  Elektrochemia 


530 


XIV.  Polaryzacja  elektryczna  i  kinetyka  procesów  elektrodowych 


Dla  polaryzacji  reakcyjnej,  analogicznie  jak  dla  polaryzacji  dyfuzyjnej  (por.  rozdz. 
XIV,  p.  3a),  charakterystyczne  jest  występowanie  stacjonarnego  prądu  granicznego. 
Jako  przykład  rozważymy  elektrochemiczną  redukcję  aldehydu  mrówkowego  do  me- 
tanoluI}.  Reakcja  ta  poprzedzona  jest  przez  równowagę 


CH2(OH)2  CH20  +  H20  (98) 

Postać  uwodniona,  występująca  w  roztworze  wodnym  w  przeważającej  ilości,  nie  ulega 
redukcji.  Zużywany  na  elektrodzie  CH20  dostarczany  jest  drogą  dyfuzji  oraz  reakcji  (98). 
Osiągnięcie  prądu  granicznego  oznacza,  że  stężenie  CH20  przy  powierzchni  elektrody 
zmalało  do  zera.  Jeżeli  reakcja  (98)  jest  zahamowana,  to  ma  to  miejsce  wcześniej,  gdy 
stężenie  hydratu  różni  się  jeszcze  znacznie  od  zera.  Prąd  graniczny  jest  zatem  mniejszy 
niż  gdyby  równowaga  określona  równaniem  (98)  pozostawała  niezmieniona.  Prąd  gra¬ 
niczny  reakcji  charakteryzuje  się  więc  tym,  że  jest  znacznie  mniejszy  niż  dyfuzyjny 
prąd  graniczny  zgr  obliczony  z  równania  (14). 

Ogólnie,  poprzedzającą  reakcję  homogeniczną  można,  w  najprostszym  przypadku, 
przedstawić  za  pomocą  następującego  schematu 

Y  i  O  +  *ey  <±  R  (99) 

% 

W  celu  obliczenia  sumy  polaryzacji  reakcyjnej  i  dyfuzyjnej  wprowadził  Eucken2),  ana¬ 
logicznie  do  dyfuzyjnej  warstwy  Nernsta  <5  (por.  rozdz.  XIV,  p.  3b),  warstwą  reakcyjną 
o  grubości  q.  W  warstwie  tej  powstaje  dokładnie  tyle  substancji  O,  ile  się  jej  zużywa 
przy  elektrodzie  (x  —  0).  Dla  jednostki  powierzchni  elektrody  otrzymujemy 

(”sf  Lo  “ e  =  (100) 

W  przypadku  prądu  granicznego  cO(x=0)  =  ostatni  człon  w  równaniu  (100)  odpada 
i  otrzymujemy 

igr=  zFQkcY^0)  (101) 

Z  drugiej  strony,  prąd  jest  również  proporcjonalny  do  ilości  substancji  Y  i  O  dopły¬ 
wających  do  powierzchni  elektrody,  które  z  kolei  są  proporcjonalne  do  gradientów 
stężenia.  Wobec  tego  na  gęstość  prądu  granicznego  otrzymujemy  również  wyrażenie 


V  —  ^  (c0  CY(*=0))  (102) 

jeżeli  przyjmie  się  liniowy  spadek  stężenia  w  warstwie  dyfuzyjnej  i  gdy  c0  =  c0-Ą-cY 
oznacza  sumaryczne  stężenie  dla  x  =  oo.  Eliminując  z  obu  równań  £Y(JC=0)  otrzymujemy 


zFc0Qk 
1 4 -zFgkJA 


(103) 


Por.  R.  B  r  d  i  ć  k  a,  Z.  Elektrochem.  59,  787  (1955). 

2)  A.  E  u  c  k  e  n,  Z.  physik.  Chem.  64,  564  (1908);  K.  W  i  e  s  n  e  r,  Z.  Elektrochem.  49, 164  (1943). 
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Zakładając1*,  że  współczynnik  A  w  równaniu  (102)  jest  taki  sam  jak  w  przypadku 
zahamowania  czysto  dyfuzyjnego,  mamy  zgodnie  z  równaniem  (33) 


A  _ 


(104) 


i  wyrażenie  końcowe  na  prąd  graniczny  przyjmuje  postać 


*Fc0 


ęk 


1  +Qknll1t^lD\:l 1 


(105) 


Dla  dużych  wartości  Qk,  tzn.  dla  dużych  szybkości  reakcji  poprzedzającej  Y  -»  O, 
równanie  (105)  przechodzi  w  równanie  (33).  W  tym  przypadku  obserwujemy  więc 
czystą  polaryzację  dyfuzyjną.  Dla  małych  wartości  Qk  prąd  graniczny  równoważny  jest 
prądowi  granicznemu  wspomnianej  poprzednio  reakcji. 


i  .  =  zFc0ok  =  it 


(106) 


Problem  został  ponownie  podjęty  przez  różnych  autorów  oraz  rozszerzony2)  również  dla  przypadku 
bardziej  skomplikowanych  reakcji  poprzedzających.  Osiągnięto  przy  tym  dla  przypadku  dyfuzji  liniowej 
(por.  rozdz.  XIV,  p.  3b)  ścisłe  rozwiązanie,  nie  posługując  się  pomocniczym  pojęciem  warstwy  reakcyj¬ 
nej.  Porównanie  równań  na  ier  otrzymanych  dla  dyfuzji  liniowej  oraz  przy  wykorzystaniu  pojęcia  warstwy 
reakcyjnej  Q  wskazuje,  że 

0  =  D)[2K'/*/k'l  (107) 


gdzie  K  =  k/k  jest  stałą  równowagi  reakcji  poprzedzającej  w  równaniu  (99).  Wobec  tego 

o  =  Dy2  jk1! 2  (108) 

Grubość  warstwy  reakcyjnej  jest  tym  mniejsza,  im  większa  jest  szybkość  k  reakcji  odwrotnej  w  równaniu 
(99).  Gdy  Q  <5,  polaryzację  dyfuzyjną  można  praktycznie  pominąć  jako  małą  w  porównaniu  z  polary¬ 
zacją  reakcyjną.  Oznacza  to,- że  obserwowany  prąd  graniczny  nie  zależy  od  szybkości  mieszania,  ćo  może 
służyć  jako  dalsze  kryterium  występowania  polaryzacji  reakcyjnej.  Prądy  graniczne  uwarunkowane 
reakcją  obserwuje  się  często  w  badaniach  polarograficznych  prowadzonych  na  kroplowej  elektrodzie 
rtęciowej.  Zostały  one  również  opracowane  teoretycznie,  czego  tu  nie  będziemy  szczegółowo  omawiać3). 
Oprócz  badania  stacjonarnych  prądów  granicznych  metoda  galwanostatyczna  (por.  rozdz.  XIV,  p.  7) 
śledzenia  zmian  potencjału  w  czasie  nadaje  się  szczególnie^  dobrze  do  wykrywania  reakcji  poprzedzają¬ 
cych4). 


b)  Reakcje  heterogeniczne 

Polaryzacja  reakcyjna  w  przypadku  reakcji  poprzedzających  lub  następczych  za¬ 
chodzących  na  samej  granicy  faz,  tzn.  pomiędzy  zaadsorbowanymi  reagentami,  prowadzi 
również  do  prądu  granicznego  reakcji  ir.  Prąd  ten  zależy  od  właściwości  powierzchni 

9  R.  B  r  d  i  ć  k  a,  K.  W  i  e  s  n  e  r,  Coli.  Czech.  Chem.  Commun.  12,  138  (1947). 

2)  Por.  np.:  H.  Gerischer,  K.  J.  V  e  1 1  e  r,  Z.physik.  Chem.  197,  92  (1951);  J.  Koutecky, 
R.  B  r  d  i  ć  k  a,  Coli.  Czech.  Chem.  Commun.  12,  337  (1947);  18,  11,  183  (1953);  P.  D  e  1  a  h  a  y,  J.  Am. 
Chem.  Soc.  73,  4944  (1951). 

3)  Patrz  W.  Hans,  Z.  Elektrochem.  59,  623  (1955)  i  tam  cytowana  literatura. 

4>  Por.  L.  G  i  e  r  s  t,  Z.  Elektrochem.  59,  784  (1955) ;  P.  D  e  1  a  h  a  y,  T.  B  e  r  z  i  n  s,  Z.  Elektrochem. 
59,  792  (1955);  J.  Am.  Chem-.  Soc.  75,  2486  (1953). 

34* 
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elektrody1)  (por.  prąd  graniczny  dla  elektrody  wodorowej,  uwarunkowany  reakcją 
2H  ?±  H2  w  warstwie  adsorpcyjnej  —  rozdz.  XIV  p.  9b).  W  ten  sposób  można  również 
eksperymentalnie  odróżnić  reakcję  homogeniczną  od  heterogenicznej. 

Na  7]r  otrzymujemy,  analogicznie  do  równania  (9): 


RT ,  a'  RT  c' 

zF  [a]'  =  zF  [c]' 


(109) 


gdzie  c'  oznacza  stężenie  rzeczywiste,  uwarunkowane  hamowaniem  reakcji,  a  [c]'  — ■ 
stężenie  równowagowe  w  warstwie  adsorpcyjnej.  Należy  uwzględnić,  że  \c\’  zależy, 
poprzez  równowagę  adsorpcji,  od  stężenia  [c]x=o,  a  w  związku  z  tym  również  od  szyb¬ 
kości  dyfuzji  substancji  biorących  udział  w  reakcji.  Zasadniczo  również  i  w  tym  przy¬ 
padku  polaryzacja  reakcyjna  i  dyfuzyjna  są  sprzężone.  Przy  dostatecznie  dużym  hamo¬ 
waniu  reakcji  polaryzację  dyfuzyjną  można  jednakże  znowu  pominąć.  W  tym  przypadku 
obliczenie,  podobne  do  tego,  które  prowadziło  do  równania  (13)  (rozdz.  XIV,  p.  3a), 
daje  analogiczną  zależność 

i  =  zFwo - exp  j  (110) 


v  zdefiniowane  jest  przez  równanie  (86),  v0  jest  , .szybkością  wymiany”  reakcji  poprze¬ 
dzającej  w  stanie  równowagi  (odpowiednio  do  zdefiniowanej  w  p.  4  rozdziału  XIV 
gęstości  prądu  wymiany),  a  p  oznacza  rząd  reakcji  w  odniesieniu  do  O  lub  R.  Dla 
dużych  nadnapięć  (f]r  -»  —  oo)  wyrażenie  na  gęstość  prądu  granicznego  ma  postać 


iT  —  zFvv0 


(111) 


Na  zależność  gęstości  prądu  od  nadnapięcia  otrzymuje  się  więc  analogicznie  do  równa¬ 
nia  (16)  wyrażenie 


Vr  = 


RT 

pzF 


In  1 1 


i 

ir 


(112) 


Dla  heterogenicznego  „oporu  reakcyjnego”  Rr  otrzymuje  się  analogicznie  do  równa¬ 
nia  (75) 


df)r\  _  RT  1 
di  }i=0  zF  irp 


(113) 


Dla  reakcji  pierwszego  rzędu  (p  =  1)  równania  (112)  i  (113)  mają  postać  identyczną 
jak  równania  (16)  i  (75)2). 

Jak  trudno  jest  często,  w  oparciu  o  mierzone  wielkości,  zbudować  wolny  od  sprzeczności  obraz 
mechanizmu  reakcji,  wykażemy  na  przykładzie  elektrochemicznej  redukcji  HN03  do  HN02,  w  silnie 
kwaśnych  elektrolitach.  Reakcja  sumaryczna  jest  następująca: 


HN03  +  2H++2eó  HN02+H20 


K.  J.  V  e  1 1  e  r,  Z.  physik.  Chem.  194,  284  (1950);  Z.  Elektrochem.  55,  121  (1951). 

2)  Odnośnie  impedancj  i  reakcji  przy  pomiarach  prądem  zmiennym  por.  H.  Gerischer,  Z.  physik. 
Chem.  198,  286  (1951);  201,  55  (1952). 
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Na  podstawie  stacjonarnych  krzywych  prąd-napięcie  Yetter1)  podał  następujący  mechanizm  reakcji: 

1.  HNO3+HNO3  ->  H20  +  N204  powolna,  określająca  szybkość 

2.  N204  2N02  szybka 

3.  2(N02  +  eć  ->  N02)  reakcja  przejścia,  powolna 

4.  2(N02  +  H+  ->  HN02)  szybka 

Wniosek,  że  poprzedzająca  reakcja  (1)  ogranicza  szybkość,  wyciągnięto  z  obserwacji  katodowej  gęs¬ 
tości  prądu  granicznego  reakcji,  która  jest  o  rzędy  wielkości  mniejsza  niż  gęstość  prądu  granicznego 
uwarunkowana  dyfuzją.  Natomiast  zależność  prądu  granicznego  reakcji  od  stanu  elektrody  wskazuje,  że 
mamy  do  czynienia  z  reakcją  heterogeniczną. 

Ponieważ  podany  mechanizm  jest  sprzeczny  z  kinetyką  przebiegu  poznanych  poprzednio2)  podobnych 
reakcji  homogenicznych,  Schmid3)  zaproponował  inny  mechanizm,  a  istniejącą  sprzeczność  próbował 
wytłumaczyć  za  pomocą  krzywych  potencjostatycznych4). 

5.  2(HN02+H+  ->  N0++H20)  poprzedzająca  reakcja  kinetyczna,  szybka 

6.  2(NO++eó  — >  NO)  reakcja  przejścia,  szybka 

7.  HN03  +  2N0+H20  ->  3HN02  reakcja  Abela-Schmida,  wolna 

Wymienione  reakcje  cząstkowe  prowadzą  również  do  reakcji  sumarycznej.  Również  w  tym  przypadku 
następcza  reakcja  homogeniczna  (7)  decyduje  o  szybkości.  Za  podanym  mechanizmem  przemawia  to,  że 
obecność  NO,  jako  produktu  pośredniego,  można  wykazać  doświadczalnie.  Przy  dużych  gęstościach 
prądu,  w  obszarze  prądu  granicznego,  utlenianie  NO  zachodzi  nie  w  pobliżu  elektrody,  lecz  w  warstwie 
dyfuzyjnej  lub  wewnątrz  roztworu.  Obserwowany  prąd  graniczny  reakcji  prowadziłby  więc  np.  do  hamo¬ 
wania  reakcji  (5),  chociaż  ta  ostatnia  przy  małych  gęstościach  prądu  zupełnie  nie  określa  szybkości  reakcji 
sumarycznej.  Z  przedstawionych  danych  wynika,  że  nie  można  obliczać  oporu  reakcji  Rr  dla  z’  ->  0  według 
równania  (113)  z  gęstości  prądu  granicznego,  gdy  w  reakcji  sumarycznej  zawarta  jest  powolna  homoge¬ 
niczna  reakcja  następcza. 


6.  NADNAPIĘCIE  KRYSTALIZACJI 

Przy  pozostałych  warunkach  jednakowych  polaryzacja  związana  z  wydzielaniem 
jonów  metalu  na  stałych  elektrodach  jest  często  o  rzędy  wielkości  większa  niż  na  ele¬ 
ktrodach  ciekłych  (np.  amalgamatowych),  co  pozwala  przypuszczać5),  że  w  tym  przy¬ 
padku  zachodzi  szczególna  reakcja  hamowania,  związana  z  procesem  krystalizacji. 

Po  przejściu  przez  warstwę  podwójną  atomy  lub  jony  metalu,  pozbawione  wody 
hydratacyjnej  lub  czynników  kompleksujących,  osadzają  się  na  powierzchni  metalu 
w  stanie  zaadsorbowanym.  Stan  ten  różni  się  jednakże  od  stanu  atomu  w  sieci  krysta¬ 
licznej.  Zaadsorbowane  atomy  oznaczamy6)  indeksem  ad.  Gdy  rozpatrujemy  proces 
odwrotny,  tzn.  anodowe  rozpuszczanie  metalu,  zaadsorbowane  atomy  stanowią  ostatnie 
stadium  przed  przejściem  przez  warstwę  podwójną.  Zahamowanie  procesu  wbudowy¬ 
wania  zaadsorbowanych  atomów  do  sieci  krystalicznej  prowadzi  do  wytworzenia  tzw. 

0  K.  J.  V  e  1 1  e  r,  Z.  physik.  Chem.  194,  199,  284  (1950);  Z.  Elektrochem.  55,  274  (1951);  56,  106 
(1952). 

2)  E.  Abel,  H.  Schmid  i  in.,  Z.  physik.  Chem.  148,  337  (1930)  i  tam  cytowana  literatura. 

3)  G.  Schmid,  Z.  Elektrochem.  63,  1183  (1959). 

4)  G.  Schmid,  G.  K  r  i  c  h  e  1,  Ber.  Bunsenges,  68,  677  (1964). 

5>T.  Erdey-Gruz,  M.  V  o  lm  er,  Z.  physik.  Chem.  (A)  157, 165,  182  (1931);  172,  157  (1935). 

6>  W.  Lorenz,  Z.  physik.  Chem.  202,  275  (1953);  Z.  Elektrochem.  57,  382  (1953). 
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nadnapięcia  krystalizacji^  r//c.  W  przypadku  występowania  czystego  nadnapięcia  kry¬ 
stalizacji  wszystkie  inne  etapy  reakcji  (dyfuzja,  przejście  ładunku  itd.)  są  niezahamo- 
wane.  Można  więc,  analogicznie  do  równania  (109),  zastosować  znowu  równanie  Nernsta 


Vk  = 


RT  ln  Kdj 

*F  a&i 


(114) 


aaćL  i  [«ad]  oznaczają  aktywności  zaadsorbowanych  atomów  odpowiednio  podczas  prze¬ 
pływu  prądu  i  w  stanie  równowagi.  Na  razie  dysponujemy  jeszcze  niewielką  liczbą 
szczegółowych  danych  dotyczących  nadnapięcia  krystalizacji.  Ogólnie  można  je  roz¬ 
ważać  w  oparciu  o  teorię  wzrostu  kryształów  Kossela-Stranskiego. 

Według  tej  teorii  atom  na  powierzchni  może  znajdować  się  w  trzech  różnych  poło¬ 
żeniach  (rys.  112):  na  płaszczyźnie  sieciowej  (położenie  a ),  na  krawędzi  kryształu  (po¬ 
łożenie  schodkowe  b )  albo  w  miejscu  wzrostu  (położenie  półkrystaliczne  c ). 


Rys.  112.  Różne  stany  atomu  na  powierzchni  kryształu 

Wydzielający  się  jon  może  przechodzić  do  wszystkich  trzech  położeń.  Możliwe  jest, 
że  przejścia  do  a,  h  i  c  zachodzą  na  tej  samej  elektrodzie  albo  że  zachodzi  wyłącznie 
przejście  do  a  lub  b  połączone  z  dyfuzją  powierzchniową  do  b  lub  c.  Gdy  jon  przechodzi 
przez  warstwę  podwójną  jedynie  do  położeń  półkrystalicznych,  nadnapięcie  krysta¬ 
lizacji  nie  występuje.  W  tym  przypadku  mamy  do  czynienia  jedynie  z  nadnapięciem 
aktywacyjnym  (przejście  i  wbudowywanie  atomów  do  sieci  są  reakcjami  równorzędnymi). 
Przypadek  ten  jako  jedyny  przebieg  nie  jest  zbytnio  prawdopodobny2^  Niezwykle 
wysokie  natężenie  pola  (rzędu  105  Y/cm)  panujące  w  sztywnej  części  warstwy  podwój¬ 
nej  powinno  umożliwiać  przejście  do  każdego  miejsca.  W  celu  wyjaśnienia  obserwo¬ 
wanych  nadnapięć  stężenie  w  miejscach  wzrostu  (przy  założeniu,  że  jony  przechodzą 
tylko  do  tych  miejsc)  musiałoby  być  również  znacznie  mniejsze  niż  to  wynika  z  innych 
pomiarów  (106  zamiast  108  na  cm2). 

Natomiast  przejście  do  a  i  b  prowadzi  do  wystąpienia  nadnapięcia  krystalizacji, 
gdy  zahamowana  jest  dyfuzja  powierzchniowa.  Jedynie  wbudowywanie  atomów  do 
sieci  w  położeniu  c  uważa  się  za  niezahamowane,  ponieważ  w  tym  przypadku  nie  po¬ 
trzeba  energii  aktywacji,  która  przekraczałaby  energię  związaną  ze  zmianą  miejsca 
atomów  ad.  Natomiast  w  przypadku  anodowego  rozpuszczania  potrzebna  jest  energia 
aktywacji  dla  oderwania  atomów  z  położeń  półkrystalicznych.  Energia  ta  odpowiada 
różnicy  energii  wiązania  pomiędzy  atomem  wbudowanym  a  atomem  zaadsorbowanym. 


^  H.  Fischer,  Z.  Elektrochem.  55,  92  (1951);  W.  Lorenz,  loc.  cit. 
2)  W.  Lorenz,  Anm.  6,  str.  443. 
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Ponieważ  nie  zależy  ona  od  potencjału  elektrody,  należałoby  w  tym  przypadku  ocze¬ 
kiwać,  podobnie  jak  dla  procesów  dyfuzyjnych,  prądu  granicznego,  który  mógłby 
charakteryzować  polaryzację  związaną  z  wbudowywaniem  atomów  do-  sieci.  Rozwa¬ 
żano  teoretycznie  różne  możliwości1 

Dotychczas  przyjmowano  istnienie  określonych  miejsc  wzrostu.  W  rzeczywistości 
miejsca  takie  powinny  zanikać  po  krótkim  czasie,  gdy  wytworzy  się  płaszczyzna  sieciowa. 
Jedynie2)  w  przypadku  tzw.  wzrostu  śrubowego  kryształ  mógłby  rosnąć  dalej  i  nie 
musiałyby  się  tworzyć  ciągle  nowe  zarodki  krystaliczne.  Gdy  mechanizm  śrubowego 
wzrostu  nie  jest  uprzywilejowany,  należy  oczekiwać  innego  rodzaju  nadnapięcia  krysta¬ 
lizacji,  którego  przyczyną  jest  hamowanie  tworzenia  zarodków.  Dla  przypadku,  gdy 
procesem  determinującym  szybkość  jest  tworzenie  zarodków,  wyprowadzono  określone 
zależności  pomiędzy  rjk  a  i.  Gdy  tworzą  się  dwuwymiarowe  zarodki,  dla  procesu  wy¬ 
dzielania  metalu  (rj  <  0),  słuszny  jest  wzór3) 

log\i\  =  A-^  (115) 

Zarodek  powstaje  wtedy,  gdy  spotka  się  kilka  zaadsorbowanych  atomów.  Jest  on  tym 
trwalszy,  im  jest  większy.  Bardzo  małe  zarodki  rozpuszczają  się  szybko.  Podobną  za¬ 
leżność  trwałości  od  wielkości  zaobserwowano  w  przypadku  skraplania  cieczy  przy 
wysokim  ciśnieniu  pary.  Trwałość  zależy  od  nadnapięcia:  dla  każdego  nadnapięcia 
istnieje  określona  wielkość  zarodków.  Ze  wzrostem  nadnapięcia  zwiększa  się  liczba 
trwałych  zarodków  (krytyczna  wielkość  maleje  i  dlatego  prawdopodobieństwo  tworzenia 
wzrasta).  Zwiększa  się  gęstość  prądu.  Na  tej  podstawie  wyprowadzono  równanie  (115). 

Doświadczalne  rozstrzygnięcie,  która  z  przedstawionych  interpretacji  teoretycznych 
jest  słuszna,  było  dotychczas  niemożliwe,  ponieważ  nie  można  wyciągnąć  jednoznacz¬ 
nych  wniosków  z  mierzonych,  stacjonarnych  krzywych  prąd-napięcie.  Dla  małych 
gęstości  prądu  istnieje  liniowa  zależność  pomiędzy  i  a  r)k.  Dla  większych  gęstości  prądu 
spełniana  jest  półlogarytmiczną  zależność  Tafela  (78).  Jak  już  uprzednio  wspomniano, 
łączy  się  to  z  przeważającą  polaryzacją  aktywacyjną,  jednakże,  gdy  weźmie  się  pod 
uwagę  równanie  (115),  można  to  również  traktować  jako  hamowanie  procesu  tworzenia 
zarodków.  Fakt,  że  liczba  „miejsc  aktywnych”,  tzn.  miejsc  wzrostu  odgrywa  rolę 
w  polaryzacji  elektrody,  wynika  stąd,  że  nadnapięcie  na  elektrodach  gładkich  jest  więk¬ 
sze  niż  na  elektrodach  wypalanych.  Również  fakt,  że  początkowo  liniowe  krzywe  prąd- 
napięcie  przechodzą  przy  wyższych  gęstościach  prądu  w  postać  półlogarytmiczną, 
świadczy  o  tym4),  że  liczba  miejsc  wzrostu  zwiększa  się  ze  wzrostem  gęstości  prądu 
(autokataliza).  Przy  jeszcze  wyższych  gęstościach  prądu  efekt  ten  powinien  maleć, 
ponieważ  liczba  miejsc  wzrostu  nie  może  się  dowolnie  zwiększać.  Istotnie,  stwierdza 


X)  W.  Lorenz,  loc.  cit.,  Naturwiss.  40,  576  (1953);  Z.  Naturf.  9a,  716  (1954);  D.  A.  Vermi- 
lyea,  J.  Chem.  Phys.  25,  1254  (1956). 

2)  Por.  D.  A.  Vermilyea,  loc.  cit. 

3>  T.  E  r  d  e  y-G  r  u  z,  M.  V  o  1  m  e  r,  Z.  physik.  Chem.  A  157,  165,  182  (1931);  172,  157  (1935) ; 
D.  A.  V  e  r  m  i  1  y  e  a,  loc.  cit. 

4)  T.  E  r  d  e  y-G  r  u  z,  M.  V  o  1  m  e  r,  loc.  cit. 
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się  często,  że  ze  wzrostem  rj  półlogarytmiczne  krzywe  prąd-napięcie  znowu  zbliżają  się 
■do  prostych,  aby  w  końcu  przy  bardzo  wysokich  gęstościach  prądu  połączyć  się  z  prą¬ 
dem  granicznym  odpowiadającym  polaryzacji  dyfuzyjnej.  Jeżeli  powierzchnia  elektrody 
podczas  elektrolizy  jest  ciągle  ścierana,  tak  że  średnia  liczba  miejsc  wzrostu  pozostaje 
stała,  to  na  wielu  metalach  otrzymuje  się  prostoliniowe  krzywe  prąd-napięcie  również 
w  obszarze,  w  którym  zazwyczaj  obowiązuje  już  równanie  Tafela15. 

Również  obserwowany  często  przy  wydzielaniu  metalu  w  postaci  osadu  silny  wpływ 
dodanych  do  roztworu  substancji  organicznych  i  koloidalnych  (por.  rozdz.  XV,  p.  3a) 
może  doprowadzić  do  zablokowania  miejsc  aktywnych2  5  i  uprzywilejowania  wzrostu 
kryształu  w  określonym  kierunku  (tworzenie  dendrytów).  Zjawisko  to  wykorzystuje 
się  w  galwanotechnice  do  otrzymywania  drobnoziarnistych,  równomiernych  osadów 
metali.  Blokowanie  miejsc  aktywnych  powoduje  silną  polaryzację,  którą  zawsze  obser¬ 
wuje  się  w  takich  przypadkach;  jony  bowiem,  zmuszone  do  wydzielania  się  przeważ¬ 
nie  na  powierzchniach  kryształów,  tworzą  liczne  nowe  zarodki  krystaliczne.  Odwrotnie, 
w  roztworach  bardzo  czystych  soli  (Ag/AgN03)  obserwuje  się  znacznie  mniejsze  niż 
zazwyczaj35  nadnapięcia  wydzielania  metali,  co  wskazuje,  że  polaryzacja  przy  wydzie¬ 
laniu  metali  może  być  znacznie  mniejsza  od  tej,  którą  obserwuje  się  stosując  niezbyt 
dokładnie  oczyszczone  roztwory.  Wielu  autorów45  wskazywało  na  małą  odtwarzalność 
pomiarów  nadnapięcia,  co  może  być  spowodowane  śladami  zanieczyszczeń  (np.  02), 
Najważniejszą  metodą  dokładnego  oczyszczania  roztworu  jest  pre-elektroliza  z  użyciem 
elektrody  pomocniczej55.  Elektroliza  ta,  prowadzona  krócej  lub  dłużej,  prowadzi  do  re¬ 
dukcji  substancji  utleniających,  wydzielenia  się  obcych  kationów  i  adsorpcji  substancji 
powierzchniowo  czynnych. 

LITERATURA 

H.  Fischer,  Elektrolytische  Abscheidung  und  Elektrokristallisation  von  Metallen,  Berlin  1954. 
—  K.  J.  V  e  1 1  e  r,  Elektrochemische  Kinetik,  Berlin  1961.  —  P.  Delahay,  Double  Layer  and  Elec- 
trode  Kinetics,  New  York  1965. 


7.  METODY  POMIAROWE 
a)  Stacjonarne  krzywe  prąd-napięcie 

Stacjonarne  krzywe  prąd-napięcie  (i-rj)  można  wyznaczać  dwoma  sposobami:  albo 
przy  stałym  prądzie  (galwariostatycznie),  albo  przy  stałym  potencjale  (potencjostatycz- 
nie).  Odpowiedni  potencjał  lub  prąd  ustala  się  wolniej  lub  szybciej.  W  niektórych 

0  J.  H  o  e  k  s  t  r  a,  Coli.  Trav.  Chim.  Tschechoslov.  2,  397  (1930). 

2)  Por.  H.  Fischer,  Die  Rolle  von  Inhibitoren  bei  der  elektrolytischen  Metallabscheidung, 
Z.  Elektrochem.  49,  343,  376  (1943);  55,  92  (1951). 

3)  A.  T.  W  a  g  r  a  m  i  a  n,  DAN  SSSR  27,  803  (1940). 

4)  Por.  J.  OłM.  Bockris,  B.  E.  Conway,  Trans.  Faraday  Soc.  45,  989  (1949). 

5)  Por.  A.  M.  A  z  z  a  m,  J.  0’M.  Bockris,  B.  E.  Conway,  H.  Rosenberg,  Trans.  Fa¬ 
raday  Soc.  46,  918  (1950).  M.  W.  Breiter ,  J.  Electroanal.  Chem.  8,  230  (1964). 
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przypadkach  wartości  stacjonarnych  nie  można  osiągnąć  nawet  w  ciągu  dni  (np.  gdy 
na  elektrodzie  tworzą  się  warstwy  osadu),  w  innych  —  wartość  stacjonarna  ustala  się 
w  ciągu  ułamków  sekundy. 

Pomiar  galwanostatyczny  jest  stosunkowo  prosty  do  zrealizowania.  Stosuje  się 
źródło  wysokiego  napięcia,  którego  spadek  następuje  na  dużym  oporze  połączonym 
szeregowo  z  naczyńkiem  elektrolitycznym.  Małe  wahania  w  oporze  naczyńka  lub  po¬ 
laryzacji  wywierają  nieznaczny  wpływ  na  i.  Jeżeli  mamy  np.  źródło  napięcia  300  V, 
opór  szeregowy  30  kO  i  napięcie  na  naczyńku  1,5  V,  to  zmiana  tego  ostatniego  o  100  mV 
spowoduje  zmianę  prądu  tylko  o  0,03%. 

Pomiar  potencjostatyczny  jest  znacznie  trudniej  zrealizować,  dopóki  elektrody 
odniesienia  nie  można  uważać  za  niepolaryzowalną.  Gdy  możemy  założyć  jej  niepola- 
ryzowalność,  urządzenie  do  utrzymania  stałego  napięcia  na  naczyńku  staje  się  znacznie 
prostsze.  Do  tego  celu  służą  zbudowane  w  ostatnich  czasach  bardzo  dobre  potencjo- 
statyX).  Pozwalają  one  stale,  praktycznie  bezprądowo,  porównywać  potencjał  elektrody 
(napięcie  pomiędzy  elektrodą  badaną  a  elektrodą  odniesienia)  z  utrzymywanym  na¬ 
pięciem  zadanym.  Różnicę  napięcia  wzmacnia  się  i  stosuje  do  regulowania  prądu 
płynącego  przez  naczyńko.  Potencjostat  można  oczywiście  stosować  również  jako 
źródło  prądu  stałego  (lub  do  utrzymywania  stałości  napięcia  na  naczyńku).  W  tym 
celu  nie  reguluje  się  potencjału,  lecz  spadek  napięcia  na  oporze  szeregowym  lub  napięcie 
na  naczyńku. 

Obie  metody  pomiaru  wykazują  odmienne  zalety  i  wady.  Jeżeli  prąd  nie  rośnie 
jednostajnie  ze  wzrostem  nadnapięcia,  lecz  po  przejściu  przez  maksimum  maleje, 
to  potencjał  silnie  wzrasta,  gdy  tylko  zostanie  przekroczony  prąd  maksymalny.  W  me¬ 
todzie  galwanostatycznej  zupełnie  nie  rejestruje  się  np.  części  krzywej  pasywacji  (por. 
rozdz.  XIV,  p.  14),  która  znajduje  się  pomiędzy  maksimum  odpowiadającym  pasywacji 
a  następną  reakcją  (przeważnie  wydzielaniem  02).  Metoda  galwanostatyczna  nadaje 
się  przede  wszystkim  do  badania  procesów  niestacjonarnych  (np.  do  wyznaczania 
krzywych  ładowania). 


b)  Metody  niestacjonarne 

Ponieważ  proces  stacjonarny,  jak  zawsze  w  kinetyce,  określony  jest  przez  najwol¬ 
niejszy  proces  cząstkowy,  więc  bardzo  szybko  przebiegających  reakcji  cząstkowych 
nie  można  wykryć  rejestrując  stacjonarne  krzywe  prąd-napięcie.  Tego  rodzaju  procesy 
elektrodowe  już  od  dawna2)  bada  się  śledząc  przebieg  w  czasie  prądu  lub  napięcia ; 
utrzymuje  się  przy  tym  stałość  potencjału  lub  prądu  albo  kontroluje  się  je  jako  funkcję 
czasu.  W  związku  z  tym  rozróżnia  się  następujące  metody  niestacjonarne: 

x)  A.  Hickling,  Trans.  Faraday  Soc.  38,  27  (1942);  J.  Schoen,  K.  E.  Staubach, 
Regelungstechnik  2,  157  (1954);  M.  L.  Greenough,  W.  E.  Williams,  J.  K.  Taylor, 
Rev.  Sci.  Instr.  22,  484  (1951);  W.  Vielstich,  H.  Gerischer,  Z.  physik.  Chem.  N.  F.  4,  10 
(1955);  J.  J.  L  i  n  g  a  n  e,  Electroanalyt.  Chem.,  New  York  1953. 

2>  Por.  np.  H.  J.  Sand,  Z.  physik.  Chem.  35,  641  (1901);  F.  G.  C  o  1 1  r  e  1 1,  ibid.  42,  385  (1902); 
F.  Kruger,  ibid.  45,  1  (1902). 
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Metody  gatwanostatyczne 

Polegają  one  na  pomiarze  potencjału  elektrody  badanej  względem  elektrody  od¬ 
niesienia  jako  funkcji  czasu  podczas  przepływu  prądu;  utrzymuje  się  przy  tym  stałe 
natężenie  prądu  za  pomocą  odpowiedniego  urządzenia. 

Prąd  należy  włączać  bardzo  szybko,  do  czego  nadają  się  dobrze  np.  przełączniki  rtęciowe  (czas  włą¬ 
czenia  10~9  — 10~6  s).  Rejestruje  się  za  pomocą  pisaka  lub  oscylografu  napięcie  pomiędzy  elektrodą  badaną 
e,  a  elektrodą  odniesienia  e2  jako  funkcję  czasu.  Metodę  tę  można  stosować  również,  gdy  pracuje  się  z  kro¬ 
plową  elektrodą  rtęciową,  przy  czym  rejestracja  musi  być  zsynchronizowana  z  tworzeniem  się  kropli1). 
Szczególnie  korzystny  jest  niekiedy  pomiar  oscylograf iczny  przy  zastosowaniu  prostokątnych  impulsów 
prądu2),  ponieważ  przepływ  prądu  i  związane  z  tym  zmiany  w  pobliżu  elektrody  redukują  się  wówczas 
do  minimum. 

Po  włączeniu  prądu  potencjał  wzrasta  praktycznie  momentalnie  do  wartości  pola¬ 
ryzacji  oporowej  (bez  udziału  potencjału  dyfuzyjnego  rja).  Dalszy  przebieg  potencjału 
zależy  od  rodzaju  nadnapięcia.  Bezpośrednio  po  ustaleniu  się  (t  —  t'  «  0)  stęże¬ 
nia  przy  elektrodzie  jeszcze  nie  zmieniły  się.  Nadnapięcie  do  chwili  t  -  t  Iv  0  jest 

więc  czystym  nadnapięciem  aktywacyjnym,  r\t=v  =  rjD.  W  rzeczywistości,  tej  po¬ 
czątkowej  wartości  nie  można  obserwować  bezpośrednio,  ponieważ  przede  wszystkim 
musi  się  naładować  warstwa  podwójna.  rjD  osiąga  się  dopiero  po  jej  naładowaniu  (rze¬ 
czywista  wartość  r]  jest  wprawdzie  trochę  inna  z  powodu  nałożenia  nadnapięcia  dyfu¬ 
zyjnego,  patrz  dalej).  Wobec  tego  dla  stycznej  do  krzywej  r\~t  przy  t  =  f  słuszna  jest, 
zgodnie  z  równaniem  (76),  zależność 


i  jest  mierzoną  zewnętrzną  gęstością  prądu.  Prąd  faradajowski  do  chwili  t'  jest  jeszcze 
równy  zeru.  Pojemność  warstwy  podwójnej  CD  można  wobec  tego  wyznaczyć  z  po¬ 
czątkowego  nachylenia  krzywej  rj—t. 

W  miarę  wzrostu  rjD  zaczyna  płynąć  również  prąd  reakcji  [równanie  (73)].  W  istocie 
nadnapięcie  aktywacyjne  nakłada  się  także  na  chwilowe  nadnapięcie  stężeniowe.  Jed¬ 
nakże  na  ogół  czas  przejścia  rd  związany  z  nadnapięciem  dyfuzyjnym  (rozdz.  XIV, 
p.  3c)  jest  duży  w  porównaniu  ze  stałą  czasową  rD  ładowania  warstwy  podwójnej, 
której  rząd  wielkości  według  równania  (116)  określony  jest  wzorem: 

(117) 

Jak  długo  rd  |>  rD,  można  wyznaczyć  r\D  ekstrapolując  krzywą  do  czasu  t  -  t  Jv  0. 

Ekstrapolację  przeprowadza  się  od  części  krzywej,  którą  rejestruje  się  po  naładowaniu 
warstwy  podwójnej.  Część  krzywej  po  naładowaniu  warstwy  podwójnej  odpowiada 
ustalającemu  się  nadnapięciu  dyfuzyjnemu.  Jeżeli  utrzymywany  prąd  jest  większy  od 
granicznego  prądu  dyfuzyjnego,  to  stężenie  substancji  reagującej  przy  elektrodzie 
spada  po  czasie  xd  do  zera.  Potencjał  wzrasta  wtedy  stromo,  do  momentu  aż  zacznie  się 

b  L.  G  i  e  r  s  t,  A.  J  u  1  i  a  r  d,  J.  Phys.  Chem.  57,  701  (1953). 

2)  Patrz  np.  A.  H  i  c  k  1  i  n  g,  W.  H.  Wilson,  J.  Electrochem.  Soc .  98,  425  (1951);  W.  Lo¬ 
renz,  Z.  Elektrochem.  58,  912  (1954)  i  tam  cytowana  literatura. 
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nowy  proces  przy  wyższym  nadnapięciu  (np.  wydzielanie  wodoru).  Na  podstawie  róż¬ 
nych  stałych  czasowych  poszczególnych  procesów  składowych  z  jednego  pomiaru 
można  wyznaczyć1)  CD,  rj q,  r)D  i  xd.  (Praktycznie  jest  to  jednak  trudno  zrealizować. 
Wyznaczenie  Cd  i  rja  wymaga  znacznie  większej  szybkości  odchylenia  promieni  ka¬ 
todowych  w  oscylografie  niż  obserwacja  rd).  Na  rys.  113  przedstawiono  schematycznie 
przebieg  krzywej  galwanostatycznej  po  włączeniu  prądu  przy  nakładaniu  się  r]D  i  r]d. 
Skala  czasowa  nie  jest  przy  tym  realna.  Należy  również  zwrócić  uwagę,  że  graficzne 
wyznaczenie  rd  jest  trochę  arbitralne.  Trzeba  wobec  tego  zawsze  podać,  przy  jakim 
potencjale  wyznacza  się  rd. 


Rys.  113.  Galwanostatyczna  krzywa  włączeniowa  w  przypadku  występowania  rjo  i  r]d  (schemat,  skala 

czasowa  silnie  zniekształcona) 

Szczególnie  korzystna  jest  tzw.  metoda  podwójnego  impulsu2),  umożliwiająca  wy¬ 
znaczenie  i0  również  w  przypadku  bardzo  szybkich  reakcji  (duże  gęstości  prądu  wy¬ 
miany  i0).  W  metodzie  tej  ładuje  się  warstwę  podwójną  bardzo  krótkim  i  silnym  impulsem 
prądu.  Po  tym  pierwszym  impulsie  następuje  drugi  dłuższy  impuls  o  mniejszej  gęstości 
prądu.  Pierwszy  impuls  służy  jedynie  do  ładowania  CD.  Tym  sposobem  można  znacz¬ 
nie  skrócić  rD,  co  umożliwia  wyznaczenie  rjD  również  w  przypadku  dużych  i0.  Drugi 
impuls  jest  tak  dobrany,  że  nadnapięcie  na  końcu  pierwszego  impulsu  odpowiada  do¬ 
kładnie  nadnapięciu  aktywacyjnemu  przy  prądzie  drugiego  impulsu.  Przejawia  się 
to  faktem,  że  na  początku  drugiego  impulsu  r)  pozostaje,  przez  krótki  okres  czasu, 
stałe. 

Metody  potencjostatyczne 

Mierzy  się  (oscylograficznie)  przebieg  zależności  gęstości  prądu  od  czasu  przy¬ 
kładając  nagle  do  elektrody  badanej  określony  potencjał,  którego  stałość  utrzymuje  się 
za  pomocą  regulatora  elektronicznego.  Przebieg  zależności  gęstości  prądu  od  czasu 
zależy  wtedy  od  stosunku  szybkości  procesów  transportu  (dyfuzji),  poprzedzających 
reakcje  chemiczne  lub  właściwy  proces  rozładowania  (reakcja  przejścia);  przebieg 
ten  można  obliczyć3)  dla  różnych  możliwości  i  porównać  z  przebiegiem  doświadczalnym. 

*)  Odnośnie  pełnego  wykorzystania  tych  krzywych  patrz  T.  Berzins,  P.  D  e  1  a  h  a y,  jf.  Am. 
Chem.  Soc.  77,  6448  (1955);  Z.  Elekłrochem.  59,  264,  792  (1955). 

2)  H.  G  e  r  i  s  c  h  e  r,  M.  Krause,  Z.  physik.  Chem.  N.  F.  10,  264  (1957). 

3)  Patrz.  np.  H.  Gerischer,  W.  Vielstich,  Z.  physik.  Chem.  N.  F.  3,  16  (1955)  i  tam 
cytowana  literatura. 
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Na  podstawie  tego  porównania  można  wyciągnąć  wnioski  dotyczące  mechanizmu 
reakcji  elektrodowej.  Z  obliczeń  teoretycznych  oraz  pomiarów  wynika,  że  we  wszystkich 
przypadkach  gęstość  prądu  maleje  w  czasie  w  sposób  ciągły.  Początkowy  stromy  wzrost 
związany  jest  również  z  ładowaniem  warstwy  podwójnej.  Metodę  tę  można  zastosować 
także  w  przypadku  kroplowej  elektrody  rtęciowej1^  przy  czym  należy  uwzględniać 
rozszerzanie  się  kropli  rtęci  w  czasie  (por.  rozdz.  XIV,  p.  3d).  Obecnie  stosuje  się  często 
tzw.  metodę  napięcia  piłowego2)  polegającą  na  przykładaniu  periodycznego,  liniowo 
rosnącego  w  czasie  napięcia,  które,  po  osiągnięciu  maksimum,  maleje  również  w  sposób 
liniowy.  Potencjał  elektrody  badanej  może  np.  zmieniać  się  od  potencjału  katodowego 
wydzielania  wodoru  do  potencjału  anodowego  wydzielania  tlenu  i  w  kierunku  przeciw¬ 
nym.  Również  w  tym  przypadku  konieczne  jest  regulowanie  potencjału  odpowiedniej 
elektrody  odniesienia,  jeżeli  potencjał  ma  się  zmieniać  w  czasie  w  sposób  ściśle  liniowy. 

Metody  zmiennoprądowe 

Układ  elektrodowy  można  przedstawić  za  pomocą  schematu  zastępczego  podanego 
w  p.  3a  rozdz.  XIII.  Wyznaczanie  impedancji  elektrody  badanej  z  mierzonej  impe¬ 
dancji  układu  omówiono  już  poprzednio  (por.  rozdz.  XIII,  p.  3a).  W  celu  wyznaczenia 
impedancji  faradajowskiej  z  całkowitej  impedancji  elektrody  należy  wyeliminować  po¬ 
jemność  warstwy  podwójnej,  zgodnie  z  regułami  dodawania  wektorów. 

CD  można  wyznaczyć  jedną  z  poprzednio  omówionych  metod  (krzywe  włącze- 
niowe,  ekstrapolacja  do  nieskończenie  wysokiej  częstotliwości.  Inna  metoda  polega 
na  pomiarze  impedancji  elektrody  jedynie  w  obecności  elektrolitu  podstawowego. 
W  tym  przypadku  impedancja  elektrody  jest  określona  przez  pojemność  warstwy  po¬ 
dwójnej). 

Otrzymaną  impedancję  faradajowską  (względnie  równoważny  opór  RF  i  po¬ 
jemność  CF)  można  wykorzystać  do  wyznaczenia  kinetycznych  parametrów  reakcji 
elektrodowej.  Omówiono  to  już  dla  procesu  czysto  dyfuzyjnego  i  nadnapięcia  aktywa- 

ZF 


Rys.  114.  Schemat  zastępczy  elektrody  z  uwzględnieniem  nadnapięcia  aktywacji,  dyfuzji  i  reakcji  (nad- 
napięcie  reakcji  można  zastąpić  występującym  ewentualnie  nadnapięciem  krystalizacji) 

cyjnego  (por.  rozdz.  XIV,  p.  3c  lub  4a).  Jeżeli  jednocześnie  występuje  więcej  niż  jeden 
rodzaj  nadnapięcia,  wykorzystanie  impedancji  będzie  odpowiednio  bardziej  skompli¬ 
kowane.  Impedancję  faradajowską  przedstawiono  na  rys.  114.  W  celu  ilościowego 
określenia  poszczególnych  wartości  dla  różnych  kombinacji  należy  sięgnąć  do  literatury 

W.  Hans,  W.  H  e  n  n  e,  E.  M  e  u  r  e  r,  Z.  Elektrochem.  58,  836  (1954). 

■  2)  F.  G.  Will,  C.A.  K  n  o  r  r,  Z.  Elektrochem.  64,  258,  270  (1960). 


7.  Metody  pomiarowe 


541 


specjalistycznej.  Z  zależności  impedancji  faradajowskiej  od  częstotliwości  i  od  stężenia 
można  wyciągnąć  cenne  wnioski  dotyczące  rzeczywistego  mechanizmu  reakcji  elektro¬ 
dowej. 


8.  WYZNACZANIE  OKREŚLAJĄCEJ  SZYBKOŚCI  REAKCJI  CZĄSTKOWEJ 


Kinetyczne  badanie  procesów  elektrodowych  polega  zasadniczo  na  rozłożeniu  su¬ 
marycznej  reakcji  elektrodowej  na  reakcje  cząstkowe  i  określeniu,  o  ile  to  jest  możliwe, 
ich  szybkości.  Jak  już  wspomniano  w  p.  1  rozdz.  XIV,  na  ogół  będziemy  rozpatrywać 
procesy  transportu,  towarzyszące  właściwej  reakcji  przejścia  na  granicy  faz.  Procesy 
te  związane  są  z  dostarczaniem  lub  odprowadzaniem  reagentów.  W  szczególnie  skompli¬ 
kowanych  przypadkach  reakcje  poprzedzające  lub  następcze  mogą  wpływać  na  szyb¬ 
kość  reakcji  sumarycznej.  Oznacza  to,  że  omówione  rodzaje  polaryzacji  często  występują 
łącznie;  kinetyczna  analiza  reakcji  sumarycznej  polega  tu  przede  wszystkim  na  roz¬ 
dzieleniu  obserwowanego  nadnapięcia  na  różne  składniki.  Nie  dokonuje  się  tego  jednak 
bezpośrednio,  lecz  przez  odpowiedni  dobór  warunków  doświadczenia.  Można  np.  albo 
całkowicie  pominąć  polaryzację  stężeniową,  albo  obliczyć  rozkład  dyfuzyjny  przy  ele¬ 
ktrodzie  i  w  ten  sposób  wyznaczyć  oddzielnie  polaryzację  dyfuzyjną.  Zmieniając  wa¬ 
runki  doświadczenia  (stężenia  poszczególnych  składników  reakcji,  szybkość  mieszania, 
częstotliwość  itd.),  często  udaje  się  przy  zastosowaniu  metod  opisanych  w  p.  7b  rozdz. 
XIV  wyznaczyć  właściwą  reakcję  przejścia,  jej  szybkość  i  rzędowość.  Obecnie  rozwa¬ 
żymy  najprostszy  przypadek  nakładania  się  polaryzacji  aktywacyjnej  i  polaryzacji 
dyfuzyjnej1*.  W  stanie  stacjonarnym  (przy  równomiernym  mieszaniu  roztworu)  usta¬ 
lający  się  przy  elektrodzie  w  wyniku  dyfuzji  rozkład  stężenia  można  z  dobrym  przybli¬ 
żeniem  opisać  w  oparciu  o  nernstowską  warstwę  dyfuzyjną  (por.  rozdz.  XIV,  p.  3b), 
tzn.  można  założyć  liniowy  spadek  stężenia.  Wtedy  słuszne  są  równania  (11) — (16). 
Zmiany  stężenia  uwarunkowane  dyfuzją  wpływają  ze  swojej  strony  na  reakcję  przejścia. 
Równaniu  (73)  dla  procesu  redoks  (66),  które  wyprowadzono  przy  założeniu  stałycn 
stężeń  c0o  i  Cor,  należy  więc  nadać  postać: 


iU  =  *o 


Cn  OLZF 


cQ  —(l—ot)zF 


(118) 


c0o  i  ^ob,  są  jak  poprzednio  stężeniami  sumarycznymi  w  roztworze  mieszanym,  a  c0  i  cs 
są  stężeniami  na  powierzchni  elektrody,  stanowiącymi  funkcje  /.  Równanie  (118)  opisuje 
stacjonarną  krzywą  zależności  gęstości  prądu  od  napięcia  przy  jednoczesnej  polaryzacji 
dyfuzyjnej  i  aktywacyjnej.  Nachylenie  tej  krzywej  przy  potencjale  równowagi  (rj  ->  0) 
opisuje  równanie 


+ 


(JL 

dcR 

di 

cIcq 

|  di 

\^B 

di  ^ 

dc0 

di 

\  dr)  _ 

(119) 


O  Por.  H.  Ey  ring,  L.  Marker,  T.  C.  Kwoh,  J.  Phys.  Coli.  Chem.  53,  1453  (1949); 
H.  Gerischer,  Z.  Elektrochem.  54,  362  (1950);  55,  98  (1951);  K.  J.  V  e  1 1  e  r,  Z.  physik.  Chem . 
194,  284  (1950). 
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lim  (dijdrj) Co cR  określony  jest  równaniem  (75).  Przy 
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l  di  joj 

Równanie  (122)  odpowiada  równaniu  (75)  i  wyraża  znowu  „opór  polaryzacyjny”, 
który  składa  się  addytywnie  z  dwóch  członów:  członu  określonego  przez  polaryzację 
aktywacyjną  oraz  członu  uwarunkowanego  polaryzacją  dyfuzyjną.  Zależność  stężeń 
c0i  cn  od  natężenia  prądu  przy  potencjale  równowagowym  otrzymujemy  z  równania  (15) 
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Opór  ten  znowu  nie  zależy  od  współczynnika  przejścia  a.  Równanie  (124)  służy,  po¬ 
dobnie  jak  równanie  (75),  do  wyznaczania  gęstości  prądu  wymiany  4  na  podstawie 
nachylenia  krzywej  gęstość  prądu-potencjał  przy  potencjale  równowagowym  oraz 
gęstości  prądu  granicznego.  Jeżeli  wielkości  te  nie  są  dostępne,  ponieważ  przed  osiąg¬ 
nięciem  prądu  granicznego  zachodzi  już  inny  proces  elektrodowy  (np.  wydzielanie 
H2  lub  02),  to  można  je  w  sposób  przybliżony  obliczyć  z  równania  (14)  albo  zmierzyć 
opór  polaryzacyjny  stosując  prąd  zmienny  o  różnej  częstotliwości  i  wyeliminować 
część  dyfuzyjną  ekstrapolując  do  a>  =  oo.  a  można  wyznaczyć  z  zależności  i0  od  stę¬ 
żenia  metodą  podaną  w  p.  4a  rozdz.  XIV. 

Wprowadzając  do  równania  (118)  wyrażenie  (15)  na  c0  i  cR  otrzymuje  się 


;=#~4yexp^-(1-ir) 


-(1-a  )xF 

exp — - r] 


Rozwiązując  to  równanie  względem  i  otrzymuje  się  stacjonarną  krzywą  prąd-na- 
pięcie  dla  różnych  wartości  4/4 r*  Na  rys.  115  przedstawiono  krzywe  otrzymane2* 
dla  /gr+  =  |4r_|  oraz  a  =  0,5.  W  tych  warunkach  krzywe  przebiegają  symetrycznie 
względem  początku  układu  współrzędnych.  Dla  i0  >  igr  otrzymuje  się  oczywiście  czy- 

**  Korzystając  z  równania  należy  zwrócić  uwagę,  że  wartość  z_gr  jest  ujemna. 

H.  G  e  r  i  s  c  h  e  r,  Z.  Elektrochem.  59,  604  (1955). 
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stą  polaryzację  dyfuzyjną;  dopiero  przy  i0  ^  igr  obserwuje  się  wyraźne  odchylenia 
od  tego  przebiegu.  Rząd  wielkości  z0/zgr  i  a  można  ocenić  porównując  krzywe  doświad¬ 
czalne  z  krzywymi  teoretycznymi.  Reakcji  przejścia,  przebiegających  znacznie  szybciej 
niż  dyfuzja,  nie  można  przy  tym  wykryć.  W  takich  przypadkach  trzeba  zastosować 
opisane  w  p.  7b  rozdz.  XIV  metody  niestacjonarne,  np.  galwanostatyczne  krzywe 


Rys.  115.  Stacjonarne  krzywe  prąd-napięcie  w  przypadku  jednoczesnej  polaryzacji  aktywacyjnej  i  pola¬ 
ryzacji  dyfuzyjnej  przy  różnych  stosunkach  z0/zgr,  obliczone  dla  a  =  0,5  oraz  |z’^~r[  = 


Rys.  116.  Konstrukcja  „początkowej  krzywej  prąd-napięcie”  ze  zmierzonych  krzywych  zależności  po¬ 
tencjału  od  czasu  po  włączeniu  prądu  stałego.  Układ  Zn(Hg)/Zn2+  m  =  0,02;  NaC104  m  =  1.  Rozcią¬ 
gniętą  krzywą  obliczono  według  równania  (73)  dla  i0  =  5,4  mA/cm2  i  a  =  0,75 

włączeniowe  (rozdz.  XIV,  p.  7b).  Wykreślając  początkowe  nadnapięcia  przy  różnych 
natężeniach  prądu  otrzymuje  się  „początkową  krzywą  prąd-napięcie”  reakcji  przejścia. 
Krzywą  taką,  dla  wydzielania  Zn2+  na  amalgamacie  cynku1  \  przedstawiono  na  rys.  116. 
Dla  tego  przypadku  zgodne  wyniki  otrzymano  zarówno  metodą  p otencj ostaty czną1 } 
jak  i  metodą  prądu  zmiennego2). 


O  H.  G  e  r  i  s  c  h  e  r,  Z.  Elektrochem.  59,  604  (1955). 
2)  H.  G  e  r  i  s  c  h  e  r,  Z.  physik.  Chem.  202,  302  (1953). 
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Znacznie  trudniej  jest  rozpoznać  reakcję  poprzedzającą.  Tylko  w  szczególnym  przy¬ 
padku,  a  mianowicie  wtedy,  gdy  występuje  „prąd  graniczny  reakcji”  (por.  rozdz.  XIV, 
p.  5a),  a  więc  sama  reakcja  poprzedzająca  określa  szybkość,  można  obliczyć  „opór 
reakcji”  i  oddzielić  go  od  „oporu  dyfuzyjnego”  i  „oporu  aktywacyjnego”.  Jeżeli  nie 
rejestruje  się  prądu  granicznego,  to  od  obserwowanego  sumarycznego  oporu  polary¬ 
zacyjnego  można  oddzielić  tylko  opór  dyfuzyjny.  Pozostaje  suma  oporu  aktywacyjnego 
i  oporu  reakcji,  której  już  nie  da  się  rozdzielić.  W  takich  przypadkach  nie  można  więc 
wyznaczyć  gęstości  prądu  wymiany.  Nieco  dalej  idące  wnioski  można  wyciągnąć  z  po¬ 
miarów  za  pomocą  prądu  zmiennego1*.  Według  równania  (51)  Rd  zależy  od  częstotli¬ 
wości,  natomiast  RD  nie  zależy.  Ekstrapolując  więc  omową  część  impedancji  farada- 
jowskiej  do  co  -*■  oo  można  wyznaczyć  udział  polaryzacji  stężeniowej.  Ta  ekstrapolacja 
jest  jednak  możliwa  w  przypadku  czystej  polaryzacji  dyfuzyjnej.  Gdy  występuje  reakcja 
poprzedzająca,  nie  ma  liniowej  zależności  od  l/|/co.  Ten  brak  zależności  liniowej  wska¬ 
zuje  w  sposób  jakościowy  na  występowanie  reakcji  poprzedzającej. 

LITERATURA 

K.  J.  V  e  1 1  e  r,  Elektrochemische  Kinetik,  Berlin  1961. —  P.  D  e  1  a  h  a  y,  Double  Layer  and  Elec- 
trode  Kinetics,  New  York  1965. 


9.  NADNAPIĘCIE  WYDZIELANIA  WODORU 

Katodowe  wydzielanie  H2  badał  jako  pierwszy  szczegółowo  Tafel2*.  Stacjonarną 
krzywą  prąd-napięcie  opisuje  podane  przez  niego  równanie  (78).  Od  tego  czasu  prze¬ 
prowadzono  bardzo  wiele  badań  zmierzających  do  wyjaśnienia  mechanizmu  tej  reakcji 
elektrodowej.  Z  badań  tych  rozwinęły  się3*  podstawowe  pojęcia  kinetyki  procesów  ele¬ 
ktrodowych.  Pomimo  tego  również  w  nowszych  czasach  nie  udało  się  całkowicie  wy¬ 
jaśnić  tego  bardzo  skomplikowanego  mechanizmu,  który  w  znacznym  stopniu  zależy 
od  warunków  doświadczenia  i  może  ulegać  znacznym  zmianom  zależnie  od  zastosowane¬ 
go  metalu  elektrody.  Zgodnie  z  obecnym  ujęciem3*  reakcję  sumaryczną 
2H30+-|-2eó  — >  H2-j-2H20  można  rozłożyć  na  następujące  procesy  cząstkowe: 

1.  Transport  jonów  H30+ do  granicy  faz. 

2.  Rozładowanie  jonów  H30+ 

a)  na  powierzchni  pracującej  elektrody  na  miejscach  nie  zajętych  przez  atomy 
wodoru,  z  utworzeniem  zaadsorbowanych  atomów  wodoru  (reakcja  Volmera) 

H30+  +  Me  +  eó  MeH  +  H20  (126) 

b)  na  powierzchni  pracującej  elektrody  na  miejscach  zajętych  przez  atomy  wodoru 
z  utworzeniem  cząsteczek  H2  (reakcja  Heyrovskiego) 

H30+ +  MeH  +  eó  Me  +  H2  +  H20  (127) 

-  r)  Por.  H.  Gerisc  h  e  r,  Z.  Elektrochem.  55,  98  (1951);  K.  J.  V  e  1 1  e  r,  Z.  physik.  Chem.  199, 
285  (1952). 

2>J.  Tafel,  Z.  physik.  Chem.  50,  641  (1905). 

3)  Por.  J.  0’M.  B  o  c  k  r  i  s,  E.  C.  Potter,  J.  Electrochem.  Soc.  99,  169  (1952) ;  C.  A.  Kn  orr, 
Z.  Elektrochem.  59,  647  (1955);  M.  B  r  e  i  t  e  r,  praca  habilitacyjna,  Mlinchen  1956. 
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3.  Rekombinacja  dwóch  zaadsorbowanych  atomów  wodoru  z  utworzeniem  H2 
(reakcja  Tafela) 

MeH  +  MeH  ?±  2Me  -j-  H2  (128) 

4.  Desorpcja  H2  z  powierzchni  do  roztworu. 

5.  Odtransportowanie  cząsteczek  H2 

a)  drogą  dyfuzji, 

b)  przez  wydzielanie  pęcherzyków  gazu. 

Najwolniejszy  z  tych  procesów  cząstkowych  określa  przebieg  stacjonarnej  krzywej 
prąd-napięcie.  Jaki  to  jest  proces,  zależy  w  konkretnym  przypadku  od  użytego  metalu, 
a  nawet  od  rodzaju  stałej  powierzchni  metalu,  która  jest  zwykle  w  znacznym  stopniu 
niejednorodna,  w  związku  z  czym  energia  aktywacji  poszczególnych  reakcji  cząstkowych 
może  być  różna  w  różnych  miejscach  (centra  aktywne). 


Niezależna  od  zastosowanych  przenośników  elektronów  jest  oczywiście  reakcja  1, 
transport  jonów  H20+  do  elektrody.  W  silnie  rozcieńczonych  roztworach  kwasów  i  przy 
znacznych  gęstościach  prądu  otrzymuje  się  na  elektrodach  platynowych  prąd  graniczny1), 
zależny  od  mieszania.  Prąd  ten  płynie  wtedy,  gdy  stężenie  H3Q+  przy  powierzchni 
katody  spadnie  do  wartości  odpowiadającej  czystej  wodzie  (lO-7  mol/l);  zgodnie  z  rów¬ 
naniem  (14)  prąd  ten  jest  proporcjonalny  do  c0h3o+>  aż  do  wartości  c0  —  5  •  1CT2  mol/l. 
Przy  wyższych  wartościach  c0  prąd  graniczny  wzrasta  szybciej  niż  liniowo  ze  wzrostem  c0 , 
ponieważ  wydzielające  się  pęcherzyki  gazu  powodują  dodatkowe  mieszanie  elektrolitu 
(rozdz.  XIV,  p.  3d).  Drogą  ekstrapolacji  można  oszacować,  że  przy  stężeniach  c0  ~  1 
mol/l  prąd  dyfuzyjny  transportu  jonów  H30+  jest  rzędu  100  A/cm2;  badając  więc  ki¬ 
netykę  wydzielania  H2  w  dostatecznie  kwaśnych  roztworach  można  nie  uwzględniać 
cząstkowej  reakcji  1.  Występowanie  takiego  dyfuzyjnego  prądu  granicznego  wskazuje 
w  każdym  razie  na  to,  że  w  kwaśnych  roztworach  wodór  wydziela  się2)  z  jonów  H30+, 
a  nie  z  cząsteczek  H20. 

W  drugim  procesie  transportu  (reakcja  cząstkowa  5),  polegającym  na  odtransporto- 
wywaniu  (lub,  w  przypadku  polaryzacji  anodowej ,  dostarczaniu )  cząsteczek  wodoru, 
decydujące  znaczenie  ma  rodzaj  metalu,  z  jakiego  zbudowana  jest  elektroda.  Czyste  nad¬ 
napięcie  dyfuzyjne  dla  tego  procesu  cząstkowego  można  zaobserwować,  jak  to  wykazały 
badania  Knorra,  Breitera  i  in.3),  tylko  na  tzw.  metalach  aktywnych,  takich  jak  Pt,-  Pd, 

9  A.  E  u  c  k  e  n,  Z.  physik.  Chem.  59,  72  (1907);  C.  V.  King,  J.  Electrochem.  Soc.  102, 
195  (1955);  M.  B  r  e  i  t  e  r,  praca  habilitacyjna,  Miinchen  1956.  W.  V  i  e  1  s  t  i  c  h,  D.  J  a  h  n, 
Z.  Elektrochem.  64,  43  (1960). 

2)  W  roztworach  alkalicznych  może  również  zachodzić  reakcja  sumaryczna  2H20  -f-  2e^  — >  H2-f  20H~; 
w  środkowym  zakresie  pH  elektrodę  wodorową  można  więc  traktować  jako  elektrodę  mieszaną.  Por. 
K.  N  a  g  e  1,  F.  W  e  n  d  1  e  r,  Z.  Elektrochem.  60,  1064  (1956). 

,  3)  Por.  L.  Kandler,  C.  A.  Knorr,  C.  Schwitzer,  Z.  physik.  Chem.  (A)  ISO,  281  (1937); 

M.  B  r  e  i  t  e  r,  C.  A.  Knorr,  R.  M  e  g  g  1  e,  Z.  Elektrochem.  59,  153  (1955). 
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Ir,  Rh,  które  ułatwiają  katalityczne  rozszczepienie  cząsteczek  H2  na  atomy  wodoru. 
Ten  stan  aktywny  można  osiągnąć  w  sposób  dobrze  odtwarzalny  drogą  uprzedniej 
polaryzacji  anodowej.  Dla  odpowiadającego  mu  nadnapięcia  dyfuzyjnego  słuszne  jest 
równanie  (16)  z  —  2  dla  katodowych  względnie  anodowych  gęstości  prądu  do 
ok.  2  mA/cm2. 

Przy  polaryzacji  anodowej można  również  obserwować  charakterystyczną  dla  nad¬ 
napięcia  dyfuzyjnego  zależność  prądu  granicznego  od  szybkości  mieszania  (por.  rozdz. 
XIV,  p.  3a).  Ponieważ  z  drugiej  strony  nie  osiąga  się  końcowej  wartości  anodowej  gę¬ 
stości  prądu  niezależnej  od  mieszania,  można  na  tej  podstawie  wnioskować,  że  gęstości 


Rys.  117.  a)  Stacjonarne  krzywe  prąd-napięcie  dla  anodowego  rozpuszczania  H2  na  elektrodach  Ir 
w  2  n  H2S04  przy  różnych  intensywnościach  omywania  wodorem;  b)  nachylenie  {dyl di) i/_>o 

prądów  wymiany  reakcji  cząstkowych  2  i  3  są  przynajmniej  o  jeden  rząd  wielkości 
większe  od  gęstości  dyfuzyjnego  prądu  granicznego  reakcji  5.  Oznacza  to,  że  na  takich 
aktywnych  elektrodach  w  wymienionym  zakresie  gęstości  prądu  dostarczanie  względnie 
odtransportowywanie  cząsteczkowego  wodoru  jest  procesem  określającym  szybkość. 
Potwierdza  to  również  fakt,  że  wartości  i0,  otrzymane  za  pomocą  równania  (75)  z  na- 

Natomiast  w  przypadku  polaryzacji  katodowej,  w  dostatecznie  kwaśnych  roztworach,  nawet  przy 
bardzo  dużych  gęstościach  prądu  słuszne  jest  jeszcze  równanie  Tafela.  Por.  B.  K  a  b  a  n  o  w,  Acta 
physicochim.  URSS  5,  193  (1936);  M.  Breiter,  R.  Clamroth,  Z.  Elektrochem.  58,  493  (1954). 
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chylenia  krzywych  prąd-napięcie  w  pobliżu  potencjału  równowagi,  są  zgodne1)  z  otrzy¬ 
manymi  doświadczalnie  gęstościami  prądu  granicznego  igr.  Na  rys.  117  przedstawiono 
tego  rodzaju  anodowe,  stacjonarne  krzywe  prąd-napięcie  otrzymane  przy  różnej  in¬ 
tensywności  wydzielania  H2  na  elektrodach  irydowych  w  2  n  H2S04  oraz  nachylenia 
(Brjldi)n+ o  tych  krzywych  (por.  również  rys.  106). 

Te  wnioski,  wyciągnięte  z  krzywych  prąd-napięcie,  potwierdzono2)  mierząc  impedancję  faradajowską 
prądem  zmiennym  o  różnej  częstotliwości.  Przy  nadnapięciu  (katodowym)  r)  =  — 10  mV  obrazem  gra¬ 
ficznym  zależności  obu  składowych  oporu  Rp  i  1  /Cpco  od  a>-1/2  są  przewidziane  przez  równania  (51) 
i  (52)  proste,  przechodzące  przez  początek  układu  współrzędnych,  co  wskazuje,  że  przebieg  jest  w  prze¬ 
ważającym  stopniu  dyfuzyjny.  Nachylenie  tych  prostych,  zgodnie  z  równaniem  (53),  określone  jest  wzorem 

„  _  RT  1  1 

“  4J*«  j/2ĄT2  <129) 

z  którego  można  obliczyć  stężenie  cząsteczkowego  wodoru  na  powierzchni  elektrody.  Nadnapięcia,  obli¬ 
czone  dla  tych  wartości  ch2  według  równania  Nernsta  (9),  zgadzają  się  dobrze  w  zakresie  małych  gęstości 
prądu  (  —  20  mA  <  i  <  +0,5  mA)  z  wartościami  doświadczalnymi.  Przy  większych  katodowych  gęstoś¬ 
ciach  prądu  występują  różnice  między  nadnapięciami  obliczonymi  i  zmierzonymi.  Różnice  te  są  w  przy¬ 
bliżeniu  proporcjonalne  do  gęstości  prądu.  Można  je  rozdzielić3)  na  części  związane  z  nadnapięciem 
pseudooporowym  rja  oraz  części  związane  z  nadnapięciem  aktywacyjnym  r]j).  To  ostatnie  zależy,  przy 
tych  jeszcze  stosunkowo  niedużych  gęstościach  prądu,  w  sposób  liniowy  od  i,  zgodnie  z  równaniem  (74). 
Na  rys.  118  przedstawiono  krzywą  prąd-napięcie  dla  wydzielania  H2  na  gładkiej  elektrodzie  platynowej 
w  8  n  H2S04,  łącznie  z  nadnapięciem  dyfuzyjnym  otrzymanym  z  obliczonych  wartości  ch2  i  udziałami 
i  Vd- 


i  mA/cm 2 


Rys.  118.  Krzywa  prąd-napięcie  dla  katodowego  wydzielania  H2  na  gładkiej  elektrodzie  Pt  w  8n  H2S04 

przy  omywaniu  wodorem 


W  wyniku  zatrucia  powierzchni  obcymi  substancjami  elektrody  „aktywne”  prze¬ 
chodzą  w  stan  nieaktywny  i  cząsteczki  H2  nie  mogą  już  ulegać  rozszczepieniu  na  atomy 
wodoru.  W  ten  sposób  można  wyeliminować4)  wpływ  dyfuzji  H2  na  nadnapięcie. 

Wobec  tego  te  ostatnie  można  interpretować  jako  dyfuzyjne  gęstości  prądów  wymiany. 

2)  M.  Breiter,  H.  Kammermaier,  C.  A.  Knorr,  Z.  Elektrochem.  60,  37,  119  (1956). 

3)  Zakłada  się,  że  reakcja  4  jest  ogólnie  bardzo  szybka,  a  reakcja  3  (rekombinacja  atomów  wodoru) 
jest  bardzo  szybka  na  metalach  „aktywnych”. 

4>  Por.  C.  A.  Knorr,  Z.  Elektrochem.  59,  647  (1955). 
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b)  Mechanizm  Yolmera-T afela 

W  szczególnym  przypadku  elektrod  „aktywnych”  i  małych  gęstości  prądu  udało 
się  rozłożyć  katodową  krzywą  prąd-napięcie  na  części,  którym  przyporządkowano  po¬ 
szczególne  procesy  cząstkowe  (rys.  118).  Natomiast  w  przypadku  elektrod  „nieaktyw¬ 
nych”  i  większych  gęstości  prądu  takie  rozdzielenie  sprawia  wiele  trudności,  chociaż 
w  odpowiednich  warunkach  doświadczalnych  procesy  transportu  nie  odgrywają  już 
praktycznie  żadnej  roli.  Przyczyna  tego  leży  w  tym,  że  zależnie  od  metalu  elektrody 
albo  nawet  zależnie  od  wstępnego  traktowania  tego  metalu,  procesy  2a),  2b)  lub  3 
mogą  zostać  zahamowane  w  porównywalnym  stopniu,  co  pozwala  wyznaczyć  jedynie 
ogólną  szybkość  reakcji  sumarycznej.  Jeżeli  oznaczymy  poszczególne  cząstkowe  gęs¬ 
tości  prądu  jako  ilf  i2  oraz  z3,  to  w  najogólniejszym  przypadku  spełniony  jest  warunek 

i%  —  h  —  ^  3  (130) 

co  bezpośrednio  wynika  z  równań  reakcji  (126) — (128). 

Jak  to  po  raz  pierwszy  doświadczalnie  wykazał  Tafel1^  przy  dużych  gęstościach 
prądu  nadnapięcie  wodoru  zależy  logarytmicznie  od  gęstości  prądu.  Przyjął  on,  że 
reakcja  przejścia  (126)  zachodzi  tak  szybko,  iż  na  elektrodzie  ustala  się  zawsze  równo¬ 
waga,  a  procesem  najwolniejszym,  a  więc  określającym  szybkość,  jest  rekombinacja 
atomów  wodoru  przebiegająca  według  równania  (128).  Dochodzi  przy  tym  do  zależnego 
od  i  nagromadzenia  zaadsorbowanych  atomów  wodoru  na  powierzchni  elektrody, 
tak  że  analogicznie  do  równania  Nernsta  (9)  oczekuje  się  (ujemnego)  nadnapięcia 

„  RT  .  RT  ,1<aiv 

Vr  =  ei-E  =  -p~\nan  «  -^-lncH  (131) 

Uważa  się  przy  tym  zaadsorbowane  atomy  wodoru  za  elektromotorycznie  czynne  i  ich 
aktywność  w  stanie  równowagi  (bez  przepływu  prądu)  przyjmuje  się  jako  wartość  od¬ 
niesienia  równą  1.  Jeżeli  następnie  przyjmie  się,  że  reakcja  (128)  jest  dwucząsteczkowa, 
to  pomijając  reakcję  odwrotną 

*3  =  —&-<&  (132) 

otrzymuje  się  z  równań  (131)  i  (132)  równanie  Tafela 

RT  " 

fjr  =  a-~lni  =  a — 0,029 log*  (25°C)  (133) 

Stała  a  jest  tym  mniejsza,  im  większe  jest  tzn.  im  szybciej  przebiega  rekombinacja 
atomów  H  na  cząsteczki  H2.  Ponieważ  szybkość  ta  zależy  od  „aktywności”  użytego 
metalu  elektrody,  teoria  Tafela  wyjaśnia  duże  różnice  w  wartościach  rj  na  różnych  ka¬ 
todach.  Uwzględnienie  reakcji  odwrotnej 2)  przy  założeniu 

h  —  —  k_c%L-\~k+c-B2 


O  J.  T  a  f  e  1,  Z.  physik.  Chem.  50,  641  (1905). 

2)  L.  P.  Hammett,  J.  Am.  Chem.  Soc.  46,  7  (1924). 


(134) 
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prowadzi  do  zależności 

(135) 

gdzie  iy  jest  gęstością  anodowego  prądu  granicznego  reakcji  zachodzącej  przy  cu  =  0 
i  rjr  —  -j-  oo  V  Jak  wykazuje  porównanie  z  równaniem  (112),  chodzi  tu  o  nadnapięcie 
reakcji  w  sensie  zdefiniowanym  w  p.  5b  rozdz.  XIV.  W  przypadku  dużych,  katodowych 
gęstości  prądu  (i^iy  >  1)  równanie  (135)  przechodzi  ponownie  w  równanie  Tafela  (133). 

Chociaż  założenie  Tafela  nadaje  krzywym  prąd-napięcie  doświadczalnie  znalezioną 
postać  półlogarytmiczną,  to  nachylenie  prostych  wyrażających  zależność  r)  od  logi  jest 
około  czterokrotnie  mniejsze  od  obserwowanego  w  większości  doświadczeń  ( b  X  0,10 
do  0,14).  Ponadto,  wykonując  zdjęcia  oscylograficzne  stwierdzono,  że  bezpośrednio 
po  włączeniu  prądu  nadnapięcie  rośnie  liniowo  z  czasem,  jest  więc  proporcjonalne  do 
ładunku,  który  przepłynął,  a  zatem  do  ilości  wydzielonych  atomów  wodoru,  co  jest 
niezgodne  z  poglądem  zakładającym  nagromadzanie  się  tych  atomów.  Wymienione 
niezgodności  doprowadziły  do  tego,  że  zaczęto  uważać  za  zahamowaną,  a  więc  ogra¬ 
niczającą  szybkość,  nie  reakcję  (128),  lecz  reakcję  przejścia.  Ten  tzw.  volmerowski  me¬ 
chanizm^  nadnapięcia  wodoru  stosuje  się  do  równania  (73)  przy  wszystkich  założeniach 
przyjętych  przy  jego  wyprowadzeniu  (nadmiar  elektrolitu  podstawowego).  Dla  z  =  1 


h 


exp 


a  F 
RT 


f)D~  exp 


-(l-a)F 

RT 


Vd 


(136) 


Równanie  to,  jak  już  wspomniano  w  p.  4a  rozdz.  XIV,  przechodzi  dla  wysokich  nad- 
napięć  katodowych  ponownie  w  równanie  Tafela 


n  d 


RT 


(l-a)F 


lni  =  *-0,1171og*  25°C;a 


(137) 


Mechanizm  volmerowski  prowadzi  do  zgodnego  w  zasadzie  z  doświadczeniem, 
nachylenia  b  prostych  tafelowskich.  Na  tej  podstawie  można  wyciągnąć  ogólny  wniosek, 
że  w  każdym  razie  przy  wyższych  nadnapięciach  katodowych  na  elektrodach  „nie¬ 
aktywnych”  reakcja  przejścia  jest  procesem  ograniczającym  szybkość. 

Na  ogół  należy  jeszcze  uwzględnić  wpływ  spadku  potencjału  w  rozmytej  części 
warstwy  podwójnej  na  wielkość  nadnapięcia  aktywacji  (por.  rozdz.  XIV,  p.  4d).  Dla 
dużych  nadnapięć  katodowych,  zgodnie  z  równaniem  (93),  przy  z0  —  1 


ln  \i\  =  ln  |z_|  =  const  — (138) 

gdzie  c0  jest  stężeniem  H30+  w  fazie  objętościowej.  Wyrażenie  na  potencjał  elektrody  s 
można  napisać  w  postaci 


s  ==  =  AcpsĄ-AydĄ-c0 


^  Istnienie  tego  rodzaju  anodowych  prądów  granicznych,  niezależnych  od  mieszania  (nieuwarunko- 
wanych  dyfuzją),  potwierdzono  doświadczalnie  [por.  M.  Breiter,  R.  Clamroth,  Z.  Elektrochem. 
58,  493  (1954);  K.  J.  V  e  1 1  e  r,  D.  Otto,  Z.  Elektrochem.  60,  1072  (1956)]. 

2)  T.  E  r  d  e  y  -  G  r  u  z,  M.  V  o  1  m  e  r,  Z.  physik.  Chem.  (A)  150,  203  (1930). 
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e°  jest  (nieznanym)  bezwzględnym  potencjałem  zerowym  elektrody,  mierzonym  wzglę¬ 
dem  tej  samej  elektrody  odniesienia  jak  e.  Z  równania  (138),  po  włączeniu  wyrażenia 
zawierającego  e°  w  stałą  i  rozwiązaniu  względem  e,  otrzymujemy  zależność: 


Vd  = 


RT 


albo,  podstawiając  E 


(1  -a)F 
RT 


In  \i\ 


F 

RT 


lnc0 


(1  -a)F 


ln|*| 


Acpd 


RT 


1  —a 


ctRT 
(1-a )F 


(1-a  )F 


Inc0-j- const 


(139) 


In  Cn 


1  — a 


zł  9?d-|- const 


(139a) 


Należy  rozróżnić  dwa  przypadki  graniczne.  W  obecności  dużego  nadmiaru  elektrolitu 
podstawowego  A<pd  nie  zależy  od  c0;  wobec  tego  odpowiednie  wyrażenie  można  włą¬ 
czyć  w  stałą.  Krzywa  rj—t  zależy  w  tym  przypadku  również  od  pH  roztworu.  W  roz¬ 
tworach  alkalicznych,  w  których  redukuje  się  tylko  H20,  a  nie  jony  H30+,  nie  ma  żadnej 
zależności  od  pH.  Zależność  stężenia  H20  od  potencjału,  odpowiadająca  równaniu  (92) 
nie  istnieje,  ponieważ  cząsteczki  H20  nie  mają  ładunku.  Zależność  od  pH  została  wielo¬ 
krotnie  potwierdzona1^ 

Jeżeli  roztwór  nie  zawiera  elektrolitu  podstawowego,  to  zależności  komplikują  się, 
ponieważ  wówczas  A  tpd  zależy  od  c0 .  Dla  tego  przypadku  nie  można  więc  podać  ogólnego 
wyrażenia.  Jedynie  dla  średnich  stężeń,  według  Frumkina2),  istnieje  zależność 

RT 

A<p  x  const  + -==-  ln c0  (140) 

r 


Zgodnie  z  równaniem  (92)  oznacza  to,  że  stężenie  H30+  na  wewnętrznym  krańcu  roz¬ 
mytej  części  warstwy  podwójnej  nie  zależy  od  pH  roztworu.  Ponieważ  nie  ma  żadnych 
innych  kationów,  więc  przy  dostatecznie  ujemnych  potencjałach  (możliwie  jak  naj¬ 
bardziej  odległych  od  punktu  ładunku  zerowego)  zajęcie  helmholtzowskiej  części 
warstwy  podwójnej  przez  jony  H30+  zależy  przede  wszystkim  od  potencjału,  a  w  znacz¬ 
nie  mniejszym  stopniu  od  stężenia.  {Acps  jest  zazwyczaj  znacznie  większa  niż  A<pd, 
a  tylko  ta  ostatnia  zmienia  się  ze  stężeniem.  Wobec  tego  stężenie  nie  może  być  zbyt 
małe,  ponieważ  wtedy  A(pd  byłoby  za  duże).  Podstawiając  równanie  (140)  do  równania 
(139)  otrzymuje  się 

e  —  -  ln  M  ln  Co  +  const 

albo  wstawiając  E 

RT 

V d=  ~  ln \i\  +  const  (141a) 


W.  S.  B  a  g  o  c  k  i,  DAN  SSSR  58,  1387  (1947);  A.  Frumkin,  Disc.  Faraday  Soc.  1  (1947); 
J.  0’M.  B  o  c  k  r  i  s,  R.  G.  H.  Wat  son,  J.  chim.  phys.  49,  C  70  (1952). 

2)  A.  Frumkin,  Z.  physik.  Chem.  A164,  121  (1933). 
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W  przypadku  średnich  stężeń  i  w  nieobecności  obcych  soli,  nadnapięcie  również  po¬ 
winno  być  niezależne  od  pH.  Zostało  to  potwierdzone  doświadczalnie1*.  Przy  stałym 
pH  roztworu,  nadnapięcie  można  zmienić  przez  zmianę  Acpd.  Zachodzi  to  wyraźnie 
po  dodaniu  wielowartościowych  jonów,  a  w  jeszcze  większym  stopniu,  w  obecności 
substancji  ulegających  specyficznej  adsorpcji.  Po  dodaniu  np.  LaCl3  do  roztworów 
HC1  nadnapięcie  wydzielania  wodoru  na  rtęci  wzrasta2*.  Wpływ  specyficznej  adsorpcji 
na  Acpd  jest  często  maskowany  przez  inne  zjawiska,  które  określa  się3)  jako  „zatruwanie” 
powierzchni.  Podczas  zatruwania  może  się  zmieniać  albo  stężenie  powierzchniowe  cen¬ 
trów  aktywnych,  albo  energia  wiązania  zaadsorbowanych  atomów  wodoru.  O  zjawiskach 
zatruwania  wiadomo  jeszcze  niewiele,  chociaż  mają  one  ogromne  znaczenie  prak¬ 
tyczne.  W  niektórych  przypadkach  wpływ  zaadsorbowanych  jonów  na  nadnapięcie 
może  doprowadzić  do  zmiany  Acpd.  Adsorpcja  jonów  Cl~,  Br~  i  na  rtęci  prowadzi 
do  zmniejszenia  Acpd  (które  staje  się  bardziej  ujemne)  i  w  związku  z  tym,  zgodnie 
z  równaniem  (139a),  do  zmniejszenia  (ujemnego)  nadnapięcia4).  Za  taką  interpretacją 
przemawia  fakt,  że  efekt  ten  maleje  w  pobliżu  potencjału  desorpcji  wymienionych 
jonów. 

Również  cząsteczki  obojętne,  które  ulegają  adsorpcji,  mogą  powodować  zmianę  A(pd. 
Wiele  z  nich,  a  przede  wszystkim  substancje  organiczne,  zwiększają  nadnapięcie  \rj\y 
nawet  gdy  znajdują  się  w  niesłychanie  małym  stężeniu.  Wytłumaczenia  takiego  „dzia¬ 
łania  inhibicyjnego”  dla  większości  przypadków  dotychczas  nie  znaleziono.  Prawdo¬ 
podobnie  zaadsorbowane  substancje  zmieniają  Acpd  przez  wytworzenie  zorientowanej 
warstwy  dipoli  przy  powierzchni  elektrody. 

W  przypadku  gdy  procesy  cząstkowe  2a)  i  3  są  zahamowane  w  porównywalnym  stop¬ 
niu,  równanie  (136)  należy  zmodyfikować  w  podobny  sposób,  jak  to  zrobiono  z  równa¬ 
niem  (118)  uwzględniając  jednoczesną  polaryzację  dyfuzyjną  i  aktywacyjną;  trzeba 
mianowicie  uwzględnić  zmienione  stężenia  powierzchniowe.  Na  „prąd  przejścia” 
otrzymuje  się  wówczas  wyrażenie 


4 


C0H 


exp 


uF 

RT 


-h3o+ 


4)h3oh 


exp 


—  (1  — a).F 
RT 


(142) 


gdzie  cn  i  cH30+  oznaczają  stężenia  przy  powierzchni  elektrody,  zależne  od  i.  Stosunek 
£h3o+/£oh3o+  przyjmuje  się  często  jako  w  przybliżeniu  równy  1,  jeżeli  nie  bada  się  za¬ 
leżności  nadnapięcia  od  pH. 

Dla  „prądu  reakcji”  przyjmuje  się  znowu  założenie  (134),  które  po  wprowadzeniu 
„gęstości  prądu  wymiany”  rekombinacji 

*03  —  ^+£qh2  =  k_Con  (143) 


O.  Lewina,  W.  Sarinsky,  Acta  physicochim.  URSS  6,  491  (1937);  7,  485  (1937);  por., 
również  J.  Q5M.  B  o  c  k  r  i  s,  Chem.  Rev.  3,  525  (1948). 

2*  O.  L  e  w  i  n  a,  W.  Sarinsky,  Ioc.  cit. 

3)  A.  Frumkin,  Z.  Elektrochem.  59,  807  (1955). 

4) S.  Jofa,  B.  K  abanow,  E.  Kuczyński,  F.  Christiakow,  Acta  physicochim . 
URSS  10,  317  (1939);  Ż.  fiz.  chim.  13,  1105  (1939). 
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można  przedstawić  w  postaci 


Sumaryczny  prąd  określony  jest  wtedy  równaniem 

i  —  ii  +«3 


(144) 

(145) 


Równanie  (145)  opisuje1)  krzywą  prąd-napięcie  dla  wspólnego  mechanizmu  Volmera- 
Tafela.  Proste  przedstawienie  w  postaci  rj  —  f(i)  jest  możliwe2)  tylko  przy  upraszczają¬ 
cym  założeniu  a  =  0,5  i  prowadzi  do  równania 


Y)  = 


RT 
0,5  F 


arc  sin 


i 


(146) 


gdzie  pierwszy  człon  opisuje  udział  nadnapięcia  reakcji,  a  drugi  człon  udział  nadnapięcia 
aktywacji.  Również  w  tym  przypadku  należy  oczekiwać  anodowego  prądu  granicznego. 
Opór  polaryzacyjny  wyznacza  się  z  równań  (75)  i  (113)  przy  p  =  2 


RT  /  i  1  \ 
F  U  +  2 irj 


(147) 


W  volmerowsko-tafelowskim  mechanizmie  wydzielania  wodoru  nie  uwzględnia 
się  wpływu  stopnia  pokrycia  03)  powierzchni  elektrody  atomami  wodoru  na  szybkość 
reakcji  sumarycznej4).  Istotnie,  szybkość  rozładowania  jonów  H30+  według  reakcji  2a) 
powinna  być  proporcjonalna  do  (1—0),  tzn.  do  liczby  wolnych  miejsc,  a  szybkość 
procesu  odwrotnego  proporcjonalna  do  0,  czyli  do  liczby  obsadzonych  miejsc.  Tak 
samo  szybkość"  rozpadu  cząsteczek  H2  w  procesie  3  powinna  być  proporcjonalna  do 
(1 — 0)2,  ponieważ  każdy  z  powstających  atomów  wodoru  potrzebuje  wolnego  miejsca 
do  adsorpcji.  Natomiast  szybkość  rekombinacji  powinna  być  proporcjonalna  do  02. 
Zakłada  się  przy  tym,  że  cała  powierzchnia  jest  katalitycznie  jednorodna,  że  warstwa 
zaadsorbowanych  atomów  wodoru  jest  jednoatomowa  i  że  na  miejscach  obsadzonych 
atomami  wodoru  nie  rozładowują  się  jony  H30+.  Wykorzystując  te  założenia  można 
w  równaniach  (142)  i  (144)  dokonać  następujących  podstawień; 

CH  _  £h3Q+  _  1  ~~~0  .  _  /  i  0 

£oh  00  £oh30+  1  00  C0H2  \  1  00 

0  można  wyznaczyć  różnymi  metodami5)  (z  krzywych  ładowania,  ze  spadku  nadna¬ 
pięcia  w  czasie  po  przerwaniu  polaryzacji  katodowej,  ze  składowej  pojemnościowej 


9  L.  P.  H  a  m  m  e  1 1,  Trans.  Faraday  Soc.  29,  770  (1933). 

2)  M.  Breiter,  R.  Clamroth,  Z.  Elektrochem.  58,  493  (1954). 

3)  6  jest  zdefiniowane  jako  Ch/ch  nasyć. 

“9  P.  Dolin,  B.  E  r  s  z  1  e  r,  Acta  physicochim.  URSS,  13,  747  (1940);  J.  0’M.  Bockris, 
E.  C.  Potter,  J.  Electrochem.  Soc.  99,  169  (1952);  M.  Breiter,  R.  Clamroth,  Z.  Elektrochem. 
58,  493  (1954);  M.  W.  Breiter,  /  Phys.  Chem.  68,  2249,  2254  (1964). 

s>  Patrz  np.  M.  Breiter,  C.  A.  K  n  o  r  r,  W.  Vo  1  k  1,  Z.  Elektrochem.  59.  681  (1955)  oraz 
tam  cytowana  literatura. 


9.  Nadnapięcie  wydzielania  wodoru 


553 


impedancji  granicy  faz).  W  oparciu  o  to  założenie  można  również  określić1)  zależność 
napięcia  od  prądu  dla  a  =  0,5.  Na  prąd  rekombinacji  opisany  przez  równanie  (144) 
otrzymuje  się  po  wykorzystaniu  równania  (148)  wyrażenie: 


(149) 


Całkowitemu  pokryciu  ( 6  =  1),  występującemu  np.  w  przypadku  metali  szlachetnych, 
powinien  odpowiadać  również  graniczny  prąd  katodowy 


.  _  .  1 

^3gr  ^03  q2 


(150) 


którego  nie  zaobserwowano  dotychczas  w  sposób  niewątpliwy1  h  Obliczona  krzywa 
prąd-napięcie  również  nie  przyjmuje  obserwowanego  kształtu  prostej  tafelowskiej, 
z  czego  wynika,  że  założenie  (148)  nie  zgadza  się  z  doświadczeniem.  Uogólnienie  tego 
założenia,  przy  określonych  warunkach  dotyczących  niejednorodności  powierzchni 
elektrody2),  prowadzi,  dla  średniego  stopnia  pokrycia  6,  zamiast  równania  (148)  do 
wzorów: 
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gdzie  /jest  stałą.  Wyrażenia  te  także  nie  są  zgodne  z  doświadczeniem. 


c)  Mechanizm  Volmera-Heyrovskiego 

Rozbieżności  pomiędzy  teorią  mechanizmu  Yolmera-Tafela  a  doświadczeniem 
prowadzą  do  wniosku,  że  przy  wzroście  stopnia  pokrycia  6  wydzielanie  wodoru  stanowi 
w  coraz  większym  stopniu  reakcję  równoległą  do  rekombinacji.  Mechanizm  podany 
przez  Heyrovskiego3)  wyklucza  całkowicie  reakcję  3  i  traktuje  katodowe  wydzielanie 
wodoru  jako  wynik  dwóch  następujących  po  sobie  reakcji  przejścia  2a)  i  2b),  które 
każdorazowo  dostarczają  połowę  mierzonej  gęstości  prądu: 

i  =  ix  +4  j  h  =  h  —  ~2  (152) 

Dla  obu  reakcji  słuszne  jest  równanie  (73),  z  (różnymi)  współczynnikami  przejścia 
a  i  i  oc2.  Pełną  zależność  napięcia  od  prądu,  bez  uwzględnienia  stopnia  pokrycia,  wy- 

Patrz  M.  Breiter,  R.  Clamroth,  loc.  cit.  oraz  tam  cytowana  literatura. 

2>  M.  Temkin,  Ż.fiz.  chitn.  15,  296  (1941);  por.  również M.  Breiter,  R.  Clamroth,  loc.  cit. 

3)  J.  Heyrovsky,  Rec.  trav.  chim.  Pays-Bas  44,  499  (1925);  tę  serię  reakcji  dyskutowali  następ¬ 
nie  N.  Kobozew  i  N.  J.  Niekrasow,  Z.  Elektrochem.  30,  529  (1930) ;  J.  H  o  r  i  u  t  i,  G.  Oka- 
m  o  t  o,  Sci.  Jap..  Inst.  Phys.  Chem.  Res.  28,  231  (1936).  A.  F  r  u  mk  i  n,  Acta  physicochim.  URSS  7, 
475  (1937);  mechanizm  ten  opisano  również  jako  „elektrochemiczną  desorpcję”. 
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prowadził  Vetterl).  Jest  ona  identyczna  z  równaniem, reakcji  (80)  dla  chinhydronowego 
układu  redoks,  który  również  powstaje  w  wyniku  dwóch  reakcji  przejścia: 


.  ,  a2F 

i  =  2z02exp 


1  —  exp 


2  F 


RT  1 


1  i  *02 

1  +  —  exp 

?oi 


(1  ~r  Ki  oc 2)F 


RT 


(153) 


W  przypadku  znacznej  polaryzacji  anodowej  \rj  >  2  równania  (153)  otrzymuje  się 


RT 


i  =  2f02exp 


U2f  \ 

\ RT 11  f 


(154) 


W  przypadku  tego  mechanizmu  nie  należy  więc  oczekiwać  żadnego,  granicznego  prądu 
anodowego,  co  może  służyć  jako  kryterium  odróżniające  go  od  mechanizmu  Yolmera- 
Tafela.  Dla  znacznej  polaryzacji  katodowej  otrzymuje  się  analogicznie  do  równania 
(77)  postać  tafelowską  (137) 


— 2%exp 


(1-OF 

RT 


(155) 


Ekstrapolacja  In  i  do  rj  —  0  prowadzi  jednak  w  tym  przypadku  nie  do  i0 1 ,  lecz  do  2%  • 

Równanie  (155)  jest  jeszcze  słuszne,  jeśli  rj  jest  dostatecznie  ujemne,  przy  ~  4  1, 

Zoi 

RT 

tzn.  gdy  reakcja  2b)  jest  silniej  hamowana  i  dlatego  ogranicza  szybkość.  Dla  rj  <4  - 

miarodajna  jest  zawsze  w  końcu  reakcja  2a)  H30++Me-|-eJ  -*■  MeH+H20.  Na 
„opór  przejścia”  otrzymuje  się,  analogicznie  do  równania  (75),  wyrażenie 


(156) 


Dyskutowano  następnie  zależności  napięcia  od  prądu,  dla  kombinacji  procesów 
2a)  i  2b),  z  uwzględnieniem  stopnia  pokrycia  0,  zarówno  przy  założeniu  (148)2)  jak 
i  (151)3),  oraz  dla  kombinacji  procesów  2a),  2b)  i  3  przy  założeniu  (151)4),  przy  czym 

oczywiście  okazały  się  zawsze  konieczne  pewne  uproszczenia 

Również  w  tych  przypadkach  otrzymuje  się  równanie  mające  postać  (137),  tzn.  za¬ 
leżność  tafelowską,  dla  dostatecznie  wysokiej  polaryzacji  katodowej  i  określonych  za¬ 
łożeń  dotyczących  współczynników  przejścia  ai  i  a2.  Wynika  stąd,  że  opierając  się 
jedynie  na  tej  zależności  nie  można  wyciągnąć  jednoznacznego  wniosku  odnośnie  me¬ 
chanizmu  reakcji.  Wobec  tego  podjęto  próbę  znalezienia  dalszych  kryteriów,  zwłaszcza 
dla  rozróżnienia  pomiędzy  mechanizmem  2a)  i  3  oraz  2a)  i  2b).  Do  kryteriów  tych 

K.  J.  V  e  1 1  e  r,  Z.  Elektrochem.  59,  534  (1955). 

2)  A.  F  r  u  m  k  i  n,  Acta  physicochim.  URSS  7,  475  (1937). 

3)  P.  Dolin,  B.  E  r  s  z  1  e  r,  A.  F  r  u  m  k  i  n,  ibid.  13,  779  (1940). 

4)  P.  Lukowzew,  Ż,  fis.  chim.  21,  289  (1947).  3 


np.  a  i 


a2 


9.  Nadnapięcie  wydzielania  wodoru 


555 


należy  wspomniany  poprzednio  wynik  rozważań  teoretycznych,  że  jedynie  dla  mecha¬ 
nizmu  Volmera-Tafela  można  oczekiwać  anodowego  prądu  granicznego.  Kryterium 
to  można  jednak  zastosować,  w  sposób  przybliżony,  tylko  do  elektrod  obojętnych,  nie 
ulegających  anodowemu  rozpuszczaniu.  W  przypadku  wysokich  nadnapięć  staje  się 
ono  nieużyteczne,  w  związku  z  rozpoczynającym  się  wydzielaniem  tlenu. 

W  przypadku  gładkich  ^elektrod  platynowych  win  H2S04  istotnie  stwierdzono1* 
niezależny  od  mieszania, ITtzn.  mieuwarunkowany  dyfuzją,  anodowy  prąd  graniczny, 
proporcjonalny  do  ciśnienia  wodoru.  Ponieważ  jednak  nie  obserwuje  się  w  tym  przy¬ 
padku  żadnego  katodowego  prądu  granicznego  reakcji  opisanego  równaniem  (150), 
jak  tego  należałoby  oczekiwać  "dla  mechanizmu  Tafela,  można  wnioskować,  że  w  tych 
warunkach  tafelowska  reakcja  3  nie  zachodzi.  Ponieważ,  z  drugiej  strony,  sam  me¬ 
chanizm  Volmera  i  mechanizm  Heyrowskiego  nie  mogą  prowadzić  do  prądu  granicznego 
reakcji,  to  zgodnie  ze  schematem  podanym  w  p.  9  rozdz.  XIV  należy  przyjąć,  że  re¬ 
akcja  Volmera  lub  Heyrowskiego  zachodzi  poprzez  zahamowane  stadium  4  adsorpcji- 
desorpcji.  Krzywe  prąd-napięcie  obliczone  przy  tym  założeniu,  przy  różnych  ciśnie¬ 
niach  wodoru,  dla  niezahamowanej  reakcji  Volmera  i  zahamowanej  reakcji  Heyrowskiego, 
są  zgodne  z  doświadczeniem. 

W  celu  dalszego  rozróżnienia  pomiędzy  obydwoma  mechanizmami  wprowadzono  tzw.  „współ¬ 
czynnik  stechiometryczny”2),  zdefiniowany  równaniem  (157) 


2i0F  I  dr)  \ 

RT  \  di  )  i_H) 


(157) 


Współczynnik  ten  określa,  jak  często  musi  zajść  ograniczająca  szybkość  reakcja  cząstkowa,  aby  jedno¬ 
razowo  zaszła  reakcja  sumaryczna.  Zatem  //.  =  2  dla  mechanizmu  2a)  i  3  i  /i,  =  1  dla  mechanizmu  2a) 
i  2b).  Jednakże,  jeżeli  podstawi  się3)  wartość  {dr]/di)i-> o  z  równania  (147)  i  równania  (156)  to 


lub 


/«  —  2  +  — -  (Volmer-Tafel)  (158) 

2*01 

M  =  1  — : —  (Volmer-Heyrovsky)  (159) 

l02 


gdy  zgodnie  z  równaniem  (152)  podstawi  się  w  ostatnim  przypadku  iQ  =  2%.  Warunek  ,u  =  2  lub  p  ==  1 
jest  więc  spełniony  tylko  przy  założeniu  i0  ir  lub  i01  z02.  W  związku  z  tym  zastosowanie  /z  jako  kry¬ 

terium  rozróżniającego  jest  przydatne  tylko  warunkowo,  ponieważ  dla  dużych  nadnapięć  równanie 
Tafela  (133)  jest  również  słuszne,  gdy  i0  >  ir  lub  %  >  z’o2-  Oprócz  tego,  dla  metali  o  dużym  nadnapięciu 
wartość  / 1  jest  trudno  dostępna,  ponieważ  krzywa  prąd-napięcie  musi  być  wyznaczona  w  pobliżu  po¬ 
tencjału  równowagowego. . 


W  rozwiązywaniu  tego  problemu  wydają  się  bardzo  pomocne  nowoczesne,  nie¬ 
stacjonarne  metody  badawcze,  omówione  w  p.  7  rozdz.  XIV.  Gerischer  i  Mehl4), 
obserwując  potencjostatyczny  przebieg  krzywej  po  zamknięciu  obwodu,  znaleźli  dalsze 
kryterium  pozwalające  odróżnić  oba  mechanizmy.  Kryterium  to  jest  następujące: 


1!  K.  J.  V  e  1 1  e  r,  D.  Otto,  Z.  Elektrochem.  60,  1072  (1956). 

2)  J.  H  o  r  i  u  t  i,  M.  I  k  u  s  i  m  a,  Proc.  Imp.  Akad.  Tokio  15,  39  (1939);  J.  0’M.  B  o  c  k  r  i  s, 
E.  C.  Potter,  J.  Chem.  Phys.  20,  614  (1952). 

3)  Por.  K.  J.  V  e  1 1  e  r,  Z.  Elektrochem.  59,  435  (1955). 

4)  H.  Gerischer,  W.  M  e  h  1,  Z.  Elektrochem.  59,  1049  (1955). 
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jeżeli  zastosuje  się  elektrodę  o  powierzchni  wolnej  od  zaadsorbowanych  atomów  wo¬ 
doru  i  po  zamknięciu  obwodu  mierzy  się  potencjostatycznie  wzrost  prądu  katodowego 
w  czasie,  to  w  każdym  przypadku  stopień  pokrycia  6  musi  jednostajnie  wzrastać. 
Tak  więc  dla  volmerowskiej  reakcji  2a),  jeżeli  można  pominąć  reakcję  odwrotną  oraz 
zubożenie  w  jony  H30+  (roztwór  silnie  kwaśny  i  nadmiar  elektrolitu  podstawowego, 
tak  że  Ch3o+/coh3o+  =  1— 0),  mamy  zgodnie  z  równaniem  (142)  i  (148) 

k  =  -toi(l-0)exp  j — 2_^^ł?)=:(l  —6)i1>tl  (160) 

gdzie  ioi  jest  gęstością  prądu  wymiany  dla  elektrody  nie  pokrytej  całkowicie.  Przy  tych 
samych  założeniach  dla  reakcji  Heyrovskiego  2b)  słuszne  jest  równanie 

h  =  -z'o20exp  | (161) 

ioz  jest  w  tym  przypadku  gęstością  prądu  wymiany  dla  elektrody  całkowicie  pokrytej. 
Wyrażenie  na  prąd  sumaryczny 

i  —  i\  +4  =  4jł?  +  0(4,i? — k,i)  (162) 

zawiera  więc  w  tych  warunkach,  jako  jedyną  zmienną  określającą  przepływ  prądu, 
stopień  pokrycia  6.  Prąd  graniczny  musi  więc  rosnąć  od  swojej  początkowej  wartości 
4=o  =  h ,tj,  gdy  4,„  >ii,v,  albo  maleć ,  gdy  i^n  <  4jf).  Ilościową  zależność  prądu  od 
czasu  otrzymuje  się  obliczając  zmianę  6  w  czasie: 


do  i\ — iz — z3 

lh=—c^-  (163) 

gdy  dla  reakcji  Tafela,  przy  wyżej  wymienionych  założeniach,  wprowadzi  się  zgodnie 
z  równaniem  (149)  następujące  wyrażenie: 

4  =  —iozOz  (164) 


CH  oznacza  ładunek  konieczny  do  pełnego  pokrycia  powierzchni  (pojemność  adsorp- 
cyjna).  Podstawiając  równania  (160),  (161)  i  (164)  do  równania  (163)  otrzymujemy 


Cs~t  =  ii.i-O^-iiJ-eHo*  (165) 

Rozwiązując  to  równanie  różniczkowe  otrzymuje  się  6  (i) ;  podstawienie  go  do  równania 
(162)  pozwala  otrzymać  przebieg  zależności  prądu  od  czasu.  Na  tej  podstawie  można 
podać  kryterią  umożliwiające  rozróżnienie  pomiędzy  mechanizmem  Volmera-Heyrov- 
skiego  a  mechanizmem  Yolmera-Tafela. 

Pomiary  w  silnie  kwaśnych  roztworach  wykazały,  że  na  elektrodach  Hg  i  Ag  naj¬ 
wolniejsza,  a  więc  ograniczająca  szybkość,  jest  reakcja  Volmera,  a  na  elektrodach  Cu  — 
reakcja  Heyrovskiego.  We  wszystkich  badanych  przypadkach  reakcja  Tafela  odgrywa 
rolę  podrzędną  i  często  można  ją  w  ogóle  pominąć.  Hg  i  Ag  różnią  się  tym,  że  w  przy¬ 
padku  Hg  reakcja  Volmera  przebiega  znacznie  wolniej  niż  reakcja  Heyrovskiego.  Na¬ 
tomiast  na  Ag  (jak  również  na  Cu)  hamowanie  jest  tego  samego  rzędu. 
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Już  wcześniej1)  przypuszczano,  że  istnieje  związek  pomiędzy  mechanizmem  wy¬ 
dzielania  wodoru  a  ciepłem  adsorpcji  atomów  wodoru  na  różnych  metalach.  Tak  więc 
nadnapięcie  powinno  być  tym  większe,  im  mniejsze  jest  ciepło  adsorpcji.  Zależność 
tę  można  uwidocznić2)  konstruując  krzyw"e  potencjału,  tak  jak  to  pokazano  na  rys.  20 
dla  przejścia  protonu  z  roztworu  (stan  początkowy)  w  połączenie  adsorpcyjne  na  metalu 
(stan  końcowy)  biorąc  za  podstawę  reakcję  Volmera.  Wychodząc  z  równania  (93) 
otrzymuje  się  w  przybliżeniu  liniową  zależność  pomiędzy  rj  a  ciepłem  adsorpcji  atomo¬ 
wego  wodoru  na  metalu3),  jeżeli  nadnapięcie  katodowe  jest  dostatecznie  duże,  aby  móc 
pominąć  reakcję  odwrotną.  Przedstawiono  to  na  rys.  119.  Uwzględnienie  również 
reakcji  Heyrovskiego  mogłoby  te  rozważania  jeszcze  bardziej  uściślić4).  Energia  akty¬ 
wacji  (por.  rozdz.  XIV,  p.  4a),  konieczna  do  utworzenia  „krytycznego  kompleksu” 
jest  w  przypadku  obu  mechanizmów  obniżona  tym  bardżiej,  im  większe  jest  ciepło 
adsorpcji  utworzonego  atomu  wodoru.  Ponieważ  jednak  efekt  ten  jest  w  przypadku 
reakcji  Yolmera  silniejszy  niż  dla  reakcji  Heyrovskiego,  to  dla  średniego  ciepła  adsorpcji 
(np.  dla  Cu  i  Ag)  dochodzi  do  przecięcia  odpowiednich  energii  aktywacji,  w  związku 
z  czym  obie  reakcje  cząstkowe  mogą  występować  obok  siebie. 


5  55  60  65  .  70 

AH  kcal 


Rys.  119.  Liniowa  zależność  pomiędzy  nadnapięciem  H2  w  jednakowych  warunkach  (1  n  HC1,  =  10-3 
A/cm2,  25°C)  a  ciepłem  adsorpcji  AH  atomowego  wodoru  na  różnych  metalach 

Licznymi  dalszymi  badaniami  dotyczącymi  zależności  nadnapięcia  wodoru  od  tem¬ 
peratury,  ciśnienia,  rozpuszczalnika,  promieniowania,  zatrucia  elektrody,  depolaryzacji 
(02)  itd.,  jak  również  mechanizmu  reakcji  w  roztworach  alkalicznych  nie  będziemy  się 
tutaj  szczegółowo  zajmować;  omówiono  je  w  literaturze5).  Należy  jedynie  wspomnieć, 
że  w  roztworach  alkalicznych  pozornie  nie  wydzielają  się  jony  H30+,  które  musiałyby 

9  K.  F.  B  o  n  h  o  e  f  f  e  r,  Z.  physik.  Chem.  (A)  113,  199  (1924). 

2)  Patrz  P.  Riietschi,  P.  D  e  1  a  h  a  y,  J.  Chem.  Phys.  23,  195  (1955)  oraz  tam  cytowana  wcześ¬ 
niejsza  literatura. 

3)  Z  funkcją  r\  —  f(AH)  są  powiązane  inne  doświadczalnie  znalezione  zależności  pomiędzy  nadna¬ 
pięciem  i  pracą  wyjścia  elektronów  lub  stałymi  sieciowymi  różnych  metali;  por.  P.  R  ii  e  t  s  c  h  i,  P.  De¬ 
la  h  a  y,  J.  Chem.  Phys.  23,  1167  (1955). 

4)  H.  Gerischer,  W.  M  e  h  1,  Z.  Elektrochem.  59,  1049  (1955);  H.  G  e  r  i  s  c  h  e  r,  Z.  physik. 
'  Chem.  N.  F.  8,  137  (1956). 

5>  Por.  J.  G’M.  Bockris,  Chem.  Rev.  3,  52S  (1948);  J.  G’M.  Bockris,  E.  C.  Potter. 
J.  Electrochem.  Soc.  99,  169  (1952). 
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być  dostarczane  bardzo  szybko  ze  względu  na  równowagę  dysocjacji  wody,  lecz  że  czą¬ 
steczki  wody  redukują  się  bezpośrednio,  przy  czym  odpowiadające  im  nadnapięcia 
mogą  się  bardzo  znacznie  różnić,  zależnie  od  zastosowanego  metalu  przenoszącego1*. 


10.  WYDZIELANIE  METALI  NA  KATODZIE 

W  celu  uniknięcia  komplikacji  związanych  z  polaryzacją  krystalizacyjną  mierzy  się 
polaryzację  aktywacyjną  podczas  elektrolitycznego  wydzielania  metali  na  ciekłych 
elektrodach  amalgamatowych.  Gęstości  prądów  wymiany  i0,  otrzymane  dla  szeregu 
prostych,  hydratowanych  jonów  metali  z  pomiarów  oporu  polaryzacyjnego  Rp  metodą 
prądu  zmiennego,  zestawiono2)  w  tabl.  54  (wartości  ekstrapolowano  do  warunków 
standardowych,  tzn.  «Mez+  =  1 ;  «Me  K  cMe  =  1). 


Tablica  54 

Standardowe  gęstości  prądów  wymiany  hydratowanych  kationów, 
na  ciekłych  elektrodach  amalgamatowych 


Układ 

Elektrolit  podstawowy 

*o[A/cm2] 

ot 

AHo  akt.  [kcal] 

Bi/Bi3+ 

HCIO4 

CO 

0 

1 

10,0 

Zn/Zn2+ 

NaC104 

1  •  10° 

0,72  ±0,03 

9,1  ±0,3 

Cu/Cu2+ 

KN03 

4,5 

9,0 

Cd/Cd2+ 

NaC104 

8,4 

0,50  ±0,05 

«5 

T1/T1+ 

KN03 

>100 

Pb/Pb2+ 

KN03 

>100 

Hg/Hg!+ 

hcio4 

>150 

0,6±0,1 

10±1 

Gęstość  standardowego  prądu  wymiany  i0  —  1  A/cm2  oznacza,  że  na  granicy  faz 
każdy  jon  przechodzi  około  105  razy  na  1  s  przez  warstwę  podwójną.  Przy  takich  gęstoś¬ 
ciach  prądów  wymiany  obserwowana  polaryzacja  jest  głównie  polaryzacją  dyfuzyjną. 
W  związku  z  tym  do  wyznaczania  i0  nadaje  się  najlepiej  metoda  prądu  zmiennego. 
Współczynniki  przejścia  można  wyznaczyć  na  podstawie  zależności  i0  od  stężenia 
określonej  równaniem  (79).  Energie  aktywacji  wyznacza  się  w  oparciu  o  zależność  i0 
od  temperatury  według  równania  (91). 

Szczególnie  interesujące  jest  spostrzeżenie,  że  szybkość  wymiany  jonów  potencjało- 
twórczych  zależy  w  wielu  przypadkach  od  rodzaju  obecnych  anionów.  Tak  np.  i0  wy¬ 
miany  Bi3+  win  HC104  zwiększa  się  103  razy  po  dodaniu  jonów  Cl~  o  stężeniu  0,05  n 
lub  jonów  Br~  o  stężeniu  0,01  n.  Podobne  spostrzeżenia  dotyczą  również  wymiany 
elektronów  w  reakcjach  redoks,  np.  w  układzie  Eu2+/Eu3+.  Ten  katalityczny  wpływ 


1}  P.  D  e  1  a  h  a  y,  J.  Am.  Chem.  Soc.  74,  3497  (1952).  . 

2)  J.  E.  B.  Randles,  K.  W.  Sommerton,  Trans.  Faraday  Soc.  48,  951  (1951);  R.  P  i  o  n- 
telli,  G.  Po  li,  komunikat  CITCE  1950,  1952. 


10.  Wydzielanie  metali  na  katodzie 


559 


anionów  stał  się  przyczyną  różnych  spekulacji1).  Według  nich  dla  przebiegu  wymiany 
konieczna  jest  obecność  łatwo  polaryzujących  się  „mostkowych”  atomów  lub  cząste¬ 
czek  powodujących  zespolenie  reagentów.  Ponieważ  wspomniany  efekt  występuje 
również  przy  potencjałach  silnie  ujemnych,  przy  których  nie  ma  już  dużego  prawdo¬ 
podobieństwa  specyficznej  adsorpcji  ujemnych  jonów  w  warstwie  podwójnej  (por. 
rozdz.  XIII,  p.  2),  należy  założyć,  że  w  takich  przypadkach  jon  halogenkowy  tworzy 
akwochlorokompleks  z  jonem  metalu.  Wyładowanie  takiego  kompleksu  wymaga  znacz¬ 
nie  mniejszej  energii  aktywacji  niż  jonu  tylko  hydratowanego2). 

Wyładowanie  kompleksowych  jonów  metali  badał  ostatnio  szczegółowo  Gerischer3). 
Jak  już  wspomniano  w  p.  6  rozdz.  VII,  w  obecności  anionów  kompleksotwórczych 
występuje  obok  siebie  z  reguły  kilka  kompleksów  o  różnej  liczbie  koordynacyjnej. 
Kompleksy  te  mogą  się  więc  rozładowywać  równocześnie.^  Korzystając  z  opisanej 
w  p.  4b  rozdz.  XIV  zależności  gęstości  prądu  wymiany  od  stężenia  można  wyznaczyć 
liczby  porządkowe  reakcji  i  tym  sposobem  wykazać,  że  reakcj a  wyładowania  zachodzi 
poprzez  kompleksy  o  niższej  liczbie  koordynacyjnej4).  Jeżeli  istnieją  wyższe  kompleksy, 
to  muszą  one  najpierw  rozpaść  się  w  wyniku  reakcji  poprzedzającej.  Tak  np.  podczas 
wydzielania  Cd  z  kompleksów  cyjankowych  zawierających  głównie  jony  [Cd(CN)4]2~ 
zachodzi  reakcja  przejścia 

[Cd(CN)3]“  +  2e0"  ?±  Cd  +  3CN“  (166) 

Wobec  tego  musi  zajść  homogeniczna  reakcja  poprzedzająca 

[Cd(CN)4]2~  [Cd(CN)3]-  +  CN"  (167) 

Przy  małych  stężeniach  jonów  CN~,  jak  to  wynika  z  różnej  zależności  gęstości  prądu 
wymiany  i0  od  cCN-,  zachodzi  druga  reakcja  przejścia,  w  której  wyładowują  się  jony 
[Cd(CN)2].  Obserwowana  w  podobnym  układzie  zależność  i0  od  dodatku  obcej  soli, 
takiej  jak  NaCl  i  NaJ,  sprowadzająca  się  do  zmian  współczynników  aktywności,  mo¬ 
głaby  również  prowadzić  do  utworzenia  halogenkowych  kompleksów!  Cd2+,  których 
obecność  można  wykazać  w  inny  sposób  (por.  rozdz.  VII,  p.  6). 

Na  podstawie  tego  rodzaju  obserwacji  wysunięto  hipotezę,  że  ogólnie  wydzielanie 
metali  zachodzi  poprzez  kompleksy  pośrednie  o  mniejszej  liczbie  koordynacyjnej. 
Kompleksy  te  z  luką  elektronową  łączą  się  pierwotnie  na  katodzie  bezpośrednio  albo 
koordynacyjnie  poprzez  zaadsorbowaną  cząsteczkę  H20.  Następnie  wytworzone  mostki 
zostają  zastąpione  przez  prawdziwe  wiązanie  metaliczne,  tzn.  następuje  włączenie 
w  sieć  krystaliczną  lub  fazę  metaliczną.  Hipotezę  tę  popiera5)  teoria  stanu  metalicznego 
Paulinga. 

H.  Taube,  H.  Myers,  j.  Am.  Chem.  Soc.  76,  2103  (1954);  H.  T  a  u  b  e,  E.  L.  King, 
ibid.  76,  4053  (1954);  por.  również  rozdz.  XV,  p.  3a. 

2)  Por.  E.  H.  Lyons,  J.  Electrochem.  Soc.  101,  363  (1954). 

3)  H.  G  e  r  i  s  c  h  e  r,  Z.  physik.  Chem.  202,  302  (1953);  ibid.  N.  F.  2,  79  (1954);  Z.  Elektrochem. 
57,  604  (1953);  W.  Vielstich,  H.  Gerischer,  Z.  physik.  Chem.  N.F.  4,  10  (1955). 

4)  Istnienie  kompleksów  z  niższą  liczbą  koordynacyjną  (nawet  w  stanie  stałym)  wykazano  wielo¬ 
krotnie.  Por.  N.  V.  Sidgewick,  The  Chemical  Elements  and  Their  Compounds,  Oxford  1950, 
str.  156;  J.  B  r  i  g  a  n  d  o,  Compt.  rend.  214,  908  (1942);  por.  również  E.  H.  Lyons,  loc.  cit. 

5)  L.  P  a  u  1  i  n  g,  Proc.  Roy.  Soc.  London  A196,  343  (1949). 
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Również  w  przypadku  kompleksu  [Zn(OH)4]2~  wyładowanie  zachodzi  poprzez 
kompleks  [Zn(OH)J.  Nawet  gdy  wydzielanie  Zn  zachodzi  z  roztworów  zawierających 
głównie  kompleks  [Zn(CN)4]2“,  przebiega  ono  przez  produkt  hydrolizy  [Zn(OH)2]. 
Odpowiada  mu  bardzo  mała  gęstość  prądu  wymiany  i0,  ponieważ  w  obecności  nad¬ 
miaru  jonów  CN~  stężenie  równowagowe  [Zn(OH)2]  jest  nieznaczne. 

Interesujący  jest  również  fakt,  że  nie  można  zaobserwować  kinetyki  poprzedzają¬ 
cej  reakcji  rozpadu  kompleksów  (np.  wystąpienia  gęstości  prądu  granicznego  ir  — 
rozdz.  XIV,  p.  5),  co  oznacza,  że  reakcja  ta  zachodzi  bardzo  szybko  w  porównaniu 
z  procesem  wyładowania.  Podważa  to  rozwinięte  wcześniej  poglądy1^  że  w  przypadku 
hamowania  reakcji  sumarycznej  przez  aniony  tworzące  kompleksy,  najwolniejszym 
stadium  jest  rozpad  jonów  kompleksowych  na  wolne  jony  metalu.  Za  takim  ujęciem 
przemawia  pozornie  spostrzeżenie,  że  np.  elektrody  miedziowe  rozpuszczają  się  bez 
przeszkód  w  roztworach  cyjanku  potasu,  jeżeli  zastosuje  się  prąd  zmienny  o  częstotli¬ 
wości  około  16  Hz,  natomiast  przy  wyższych  częstotliwościach  (np.  1000  Hzj  roz¬ 
puszczanie  prawie  całkowicie  ustaje.  Zatem  tworzenie  kompleksu  byłoby  praktycznie 
zakończone  po  1/16  s,  tak  że  katodowy  impuls  prądu  nie  może  już  spowodować  wydzie¬ 
lenia  jonów  Cu+  wytworzonych  w  fazie  anodowej  i  miedź  przestaje  się  rozpuszczać. 
Ponieważ  w  rzeczywistości  jony  kompleksowe  rozpadają  się  bardzo  szybko,  to  obserwo¬ 
wany  często  podczas  elektrolizy  prądem  zmiennym  spadek  efektywnej  wydajności 
prądowej  ze  wzrostem  częstotliwości,  przypisuje  się  procesom  dyfuzyjnym  przy  elek¬ 
trodzie.  Im  głębsze  są  fale  stężeniowe  wychodzące  od  elektrody,  przez  którą  płynie 
prąd  zmienny,  tzn.  im  mniejsza  jest  częstotliwość  prądu  zmiennego,  tym  więcej  jonów 
metalu  wędruje  do  roztworu  i  nie  może  się  ponownie  wydzielić.  Przy  dostatecznie 
dużych  częstotliwościach  wydajność  prądowa  musi  więc  maleć  prawie  do  zera,  co  się 
też  zawsze  obserwuje. 

Fakt,  że  w  tego  rodzaju  roztworach  soli  kompleksowych  reakcja  elektrodowa  zachodzi  nie  poprzez 
„wolne”,  tzn.  hydratowane  jony  metalu  wynika  już  stąd,  że  dla  takiej  reakcji  tworzenia  kompleksów  jak 

Cd2+  +  4CN~  [Cd(CN)4]2- 

stężenia  wolnych  jonów  metalu,  wyliczone  ze  znanych  stałych  równowagi  (por.  tabl.  31),  są  bardzo  małe2). 
Również  fakt,  że  elektrody  metaliczne  wykazują  w  roztworach  odpowiednich  soli  kompleksowych  z  reguły 
stały  i  dobrze  odtwarzalny  potencjał  wskazuje,  że  w  reakcji  przejścia  biorą  udział  nie  tylko  hydratowane 
jony  metalu.  Minimalne  stężenia  przechodzących  przez  granicę  faz  jonów,  umożliwiające  jeszcze  utrzy¬ 
manie  potencjału  odwracalnego  szacuje  się  na  podstawie  danych  kinetycznych  na  ok.  10'8  mol/l3k  Niższe 
stężenia  uważa  się  z  punktu  widzenia  ustalania  się  odtwarzalnego  potencjału  za  „niezdefiniowane”. 

Energie  aktywacji  AH 0a]£t.  reakcji  przejścia,  wyznaczone  za  pomocą  równania  (91) 
z  zależności  i0  od  temperatury,  są  miarą  bariery  energetycznej,  jaką  musi  pokonać  jon 
metalu  przechodząc  z  jednej  fazy  do  drugiej.  Otrzymuje  się  ją  z  przecięcia  dwóch 
krzywych  potencjału,  opisujących  wzajemne  oddziaływanie  jonu  z  roztworem  i  z  fazą 


M.  Le  Blanek,  K.  Schick,  Z.  Elektrochem.  9,  636  (1903). 

2)  Por.  F.  Haber,  Z.  Elektrochem.  10,  773  (1904). 

3)  K.  J.  V  e  1 1  e  r,  Z.  Elektrochem.  56,  931  (1952);  por.  np.  E.  Lange,  R.  Berger,  Z.  Elek¬ 
trochem.  36,  171,  980  (1930). 
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metaliczną.  Przeprowadzono  wiele  prób1)  obliczenia  kształtu  i  głębokości  tych  krzywych 
potencjału.  Wynika  z  nich,  że  energie  wzajemnego  oddziaływania  są  o  rząd  wielkości 
większe  od  mierzonych  energii  aktywacji.  Wynika  to  również  z  podanych  w  tabl.  17  i  19 
obliczonych  ciepeł  hydratacji  jonów.  Na  tej  podstawie  można  wnioskować,  że  pola 
sił  działające  na  jon  w  obu  fazach  nakładają  się  na  siebie,  w  wyniku  czego  punkt  prze¬ 
cięcia  krzywych  potencjału  odpowiednio  obniża  się.  Oznacza  to,  oczywiście,  że  jon  na 
powierzchni  elektrody  znajduje  się  w  stanie  przejściowym,  w  którym  jest  on  jeszcze 
częściowo  hydratowany,  a  częściowo  został  już  włączony  do  elektronowej  atmosfery 
fazy  metalicznej. 

Istotnie,  katodowe  wydzielanie  metalu  na  stałych  metalach  przebiega  w  sposób 
niejednolity  i  nieprzejrzysty.  Oprócz  wspomnianego  już  wpływu  obecnych  w  roztworze 
anionów  obserwuje  się  najczęściej  czasową  zmianą  nadnapięcia.  Zmiana  ta  może  mieć 
różne  przyczyny  (może  być  np.  spowodowana  przez  zmianę  pH  w  pobliżu  katody 
wywołaną  równoczesnym  wydzielaniem  H2,  utworzenie  warstewek  tlenkowych  itd.),, 
głównie  jednak  jest  ona  związana  ze  zmianą  powierzchni  metalu  w  wyniku  wydzielania 
się  samego  metalu.  Mechanizm  wydzielania  bada  się  więc  oscylograficznie2)  polaryzując 
elektrodę  prądem  o  stałej  gęstości  prądu  lub  stosując  krótkie,  prostokątne  impulsy 
prądu  (por.  rozdz.  XIV,  p.  7b),  ponieważ  w  ten  sposób  sprowadza  się  zmianę  stanu 
elektrody  do  minimum.  Obserwuje  się  wtedy  często,  po  stromym  wzroście  potencjału 
odpowiadającym  ładowaniu  warstwy  podwójnej,  wystąpienie  maksimum  rj\  następnie 
nadnapięcie  powoli  spada  osiągając  w  końcu  stałą  wartość.  Przy  powtarzaniu  impulsów 
prądu  wspomniane  maksimum  znika.  Maksima  można  przypisać  nie  zmienionej  jeszcze 
powierzchni  katody;  są  one  zgodne  z  tafelowską  krzywą  zależności  prądu  od  napięcia 
o  postaci:  rj  =  a—b  log  i.  Przypisuje  się  je  zazwyczaj  polaryzacji  aktywacyjnej2). 

Spadek  polaryzacji  po  przekroczeniu  maksimum  spowodowany  jest  częściowo 
wzrostem  efektywnej  powierzchni  w  wyniku  wytworzenia  nowych  „centrów  aktywnych”, 
a  częściowo  aktywacją  powierzchni  (redukcja  tlenku  lub  zaadsorbowanych  zanieczysz¬ 
czeń).  Po  krótszym  lub  dłuższym  czasie  osiąga  się  z  reguły  stacjonarną  wartość  nadna¬ 
pięcia.  Przy  większych  gęstościach  prądu  często  zamiast  zależności  tafelowskiej  wy¬ 
stępuje  znowu  liniowa  zależność  gęstości  prądu  od  nadnapięcia,  o  czym  już  mówiono 
w  p.  6  tego  rozdziału.  Wskazuje  to,  że  na  polaryzację  aktywacyjną  nakładają  się  inne 
procesy  hamujące  wydzielanie,  a  zwłaszcza  wspomniana  w  p.  6  tego  rozdziału  polary¬ 
zacja  związana  z  wbudowywaniem  atomów  w  sieć  krystaliczną.  Oprócz  tego  w  poszcze¬ 
gólnych  przypadkach  występują  różne  czynniki  specjalne  warunkujące  liniowy  kształt 
krzywej  zależności  prądu  od  napięcia;  nie  możemy  ich  tu  jednak  bliżej  omawiać3). 
Podawane  wartości  liczbowe  są  często  fałszywe,  co  spowodowane  jest  obecnością  nie- 

9  Patrz  R.  P  a  r  s  o  n  s,  J.  0’M.  Bockris,  Trans.  Faraday  Soc.  47,  914  (1951)  oraz  tam  cyto¬ 
wana  literatura. 

2)  Por.  np.  W.  A.  R  o  j  t  e  r,  W.  A.  J  u  z  a,  E.  S.  Potujan,  Acta  physicochim.  URSS  10, 
389,  845  (1939);  W.  Lorenz,  Z.  Elektrochem.  58,912  (1954);  R.  Piontelli  i  in.,  ibid.  58,  86 
(1954). 

3)  Por.  ujęcie  przeglądowe:  H.  Fischer,  Elektrol.  Abscheidung  und  Elektrokristallisation  von 
Metallen,  Berlin  1954. 
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znacznych,  ale  bardzo  silnie  działających  zanieczyszczeń  w  fazie  elektrolitu  (por.  p.  6 
tego  rozdziału). 

Charakterystyczny  jest  fakt,  że  wiele  metali  przejściowych,  a  zwłaszcza  metale 
grupy  żelaza  i  platyny,  charakteryzuje  się  szczególnie  wysokim  nadnapięciem  katodo¬ 
wym.  Jednocześnie  są  to  metale,  na  których  bardzo  trudno  ustala  się!)  potencjał  równo¬ 
wagowy.  Również  gęstości  prądów  wymiany,  obserwowane  dla  tych  metali  za  pomocą 
wskaźników  radioaktywnych2),  są  bardzo  małe.  Ponadto  metale  te  są  bardzo  wrażliwe 
na  obecność  inhibitorów  i  trucizn. 

Często  ma  się  w  tych  przypadkach  do  czynienia  ze  szczególnie  dużą  polaryzacją 
aktywacyjną.  Zgodnie  z  obecnym  ujęciem3 }  występowanie  jej  tłumaczy  się  tym,  że 
hydratowane  względnie  kompleksowe  jony  wymienionych  metali  są  szczególnie  stabilne 
i  do  ich  wydzielenia  konieczna  jest  wysoka  energia  aktywacji.  Opierając  się  na  fakcie, 
że  żelazo  wydziela  się  z  roztworów  zawierających  jony  hydratowane  [Fe(H20)6]3+ 
ze  stosunkowo  nieznacznym  nadnapięciem,  natomiast  z  roztworów  zawierających  jony 
[Fe(CN)6]3~  nie  wydziela  się  w  ogóle,  oraz  na  wielu  analogicznych  przykładach  można 
sądzić,  że  tak  duże  różnice  w  polaryzacji  aktywacyjnej  uwarunkowane  są  typem  wią¬ 
zania  w  odpowiednim  kompleksie.  Jeżeli  przeważa  wzajemne  oddziaływanie  pomiędzy 
jonem  i  dipolem,  tak  jak  to  się  przyjmuje  dla  jonów  hydratowanych  typu  gazów  szla¬ 
chetnych  (por.  rozdz.  IV,  p.  1),  to  energia  aktywacji  konieczna  do  wydzielenia  jonu 
metalu  jest  oczywiście  mniejsza  niż  w  przypadku  kompleksów,  w  których  przeważają 
wiązania  kowalencyjne.  Obserwowane  w  przypadku  metali  przejściowych  duże  różnice 
w  możliwości  wydzielenia  względnie  w  nadnapięciu  wskazują4),  że  należy  zawsze  ocze¬ 
kiwać  znacznej  polaryzacji  aktywacyjnej,  gdy  w  tworzącym  się  wiązaniu  bierze  udział 
jednocześnie  jeden  elektron  z  podwarstwy  d  oraz  jeden  elektron  z  podwarstw  s  i  p 
najbliższych  głównych  warstw  kwantowych  w  stanach  zhybrydyzowanych.  Natomiast 
gdy  podwarstwy  3d,  4d  lub  5d  są  całkowicie  obsadzone,  jak  np.  w  przypadku  jonów 
Cu+,  Ag+,  Cd2+,  Au+  itd.,  takie  „wewnętrzne”  kompleksy  nie  mogą  się  tworzyć,  a  nad- 
napięcie  przy  tworzeniu  „zewnętrznych”  kompleksów  jest  stosunkowo  niskie.  Na 
podstawie  tej  reguły  kompleksy  zawierające  jony  metali  można  podzielić5)  na  dwie 
grupy  różniące  się  polaryzacją  aktywacyjną  i  związaną  z  tym  mniejszą  lub  większą 
skłonnością  do  wydzielania  katodowego.  Do  kompleksów  „wewnętrznych”,  a  więc 
takich,  z  których  nie  można  wydzielić  metali,  należą  np.  wszystkie  kompleksy  Ti, 
Zr,  Hf,  V,  Nb,  Ta;  większość  kompleksów  Cr,  Mo,  W;  cyjankowe  kompleksy  Mn, 
Fe,  Co,  Ni,  Ru,  Rh,  Pd,  As,  Ir,  Pt;  kompleksy  Fe,  Co,  Ni,  Cu,  Rh,  Ir  z  o-fenantroliną 
oraz  z  a,  a'-dwupirydylem.  Do  kompleksów  „zewnętrznych”,  z  których  można  wy- 

x)  Por.  R.  Piontelli,  komunikat  CITCE  1950. 

2)  M.  H  a  i  s  s  i  n  s  k  y,  J.  chim.  phys.  physico-chim.  biol.  47,  957  (1950);  komunikat  CITCE  1955; 
H.  G  e  r  i  s  c  h  e  r,  R.  P.  Fischer,  Z.  Elektrochem.  58,  819  (1954). 

3)  Patrz  E.  H.  Lyons,  J.  Electrochem.  Soc.  101,  362,  376,  410  (1954);  102,  355  (1955)  oraz  cyto¬ 
wana  tam  literatura. 

4)  Por.  H.  T  a  u  b  e,  Chem.  Rev.  50,  69  (1952). 

5)  E.  H.  Lyons,  loc.  cit.  Obie  grupy  można  odróżnić  również  na  podstawie  mniejszej  lub  większej 
zdolności  wymiany  ligandów  kompleksu. 
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dzielić  metale  bez  dużej  polaryzacji  aktywacyjnej,  należą  np.  akwo-  oraz  chlorokom- 
pleksy  Mn,  Fe(II),  Co(II),  Ni,  Cu(II),  Zn,  Cd,  Hg,  Ga,  In,  Tl,  Pb,  Sn;  kompleksy 
aminowe  Ni,  Cu,  Ag,  Zn,  Cd;  kompleksy  Zn  i  Cd  z  o-fenantroliną ;  tiosiarczkowe 
kompleksy  Cu  i  Ag;  cyjankowe  kompleksy  Cu,  Ag,  Au,  Zn,  Cd,  Hg,  Tl  i  In. 

Obserwowany  przy  wydzielaniu  metalu  w  postaci  osadów  silny  wpływ  dodanych 
do  elektrolitu  substancji  organicznych  i  koloidalnych  (np.  żelatyny)  można  tłumaczyć 
tym,  że  wymienione  substancje  blokują15  miejsca  aktywne  i  powodują,  że  wzrost 
kryształów  uprzywilejowany  jest  w  określonym  kierunku  (tworzenie  dendrytów). 
Z  faktu  tego  korzysta  się  w  technice  galwanicznej  do  otrzymywania  drobnoziarnistych, 
równomiernych  osadów  metali.  Blokowanie  miejsc  aktywnych  wywołuje  oczywiście 
silną  polaryzację,  którą  zawsze  obserwuje  się  w  takich  przypadkach,  ponieważ  jony 
muszą  przy  wydzielaniu  tworzyć  liczne,  nowe  zarodki  krystaliczne,  przeważnie  na 
ścianach  kryształów  (por.  rozdz.  XIV,  p.  3a). 

W  związku  z  silną  zależnością  nadnapięcia  od  składu  elektrolitu  można,  odpowiednio 
dobierając  ten  skład,  w  znacznym  stopniu  przesunąć  względem  siebie  potencjały  ka¬ 
todowego  wydzielania  metali.  W  ten  sposób  udało  się  tak  dalece  zbliżyć  krzywe  zależ¬ 
ności  gęstości  prądu  od  potencjału  dwóch  różnych  metali  szlachetnych,  że  mogą  one 
jednocześnie  wydzielać  się  z  roztworu.  Odwrotnie,  potencjały  te  można  tak  znacznie 
od  siebie  oddalić,  że  wydzielanie  metalu  nieszlachetnego  staje  się  niemożliwe.  Z  reguły 
osiąga  się  to  przez  dodanie  soli,  która  może  tworzyć  kompleksy  wewnętrzne  z  jednym 
z  dwóch  jonów  metali.  Powoduje  to  znaczne  zmniejszenie  stężenia  tych  jonów,  albo 
zmienia  nadnapięcie  ich  katodowego  wydzielania.  Również  dodatek  inhibitorów  może 
w  znacznym  stopniu  wpłynąć  na  zmianę  nadnapięcia25. 

Jeżeli  przebieg  obu  krzywych  zależności  gęstości  prądu  od  potencjału  jest  tego 
rodzaju,  że  przy  danej  gęstości  prądu  oba  metale  wydzielają  się  jednocześnie,  to  ich 
wydzielone  równoważniki  odpowiadają  przynależnym  im  częściom  gęstości  prądu, 
jak  to  od  razu  można  odczytać  z  rys.  120.  Wydajność  prądowa  metalu  1  i  metalu  2  jest 
wobec  tego  określona  przez  stosunek  x1/(x i+#2)  lub  x2l(xljrx2).  Jak  widać,  w  związku 
z  różnym  nachyleniem  krzywych  zależności  gęstości  prądu  od  potencjału  można 
znacznie  zmieniać  stosunek  wydzielonych  ilości  przez  odpowiedni  dobór  gęstości 
prądu. 

W  sposób  zupełnie  analogiczny  można  rozważyć  różne  możliwości  wydzielania 
wodoru  obok  metalu  względnie  metalu  i  wodoru  oddzielnie,  gdy  wykreśli  się  odpo¬ 
wiednie  krzywe  zależności  gęstości  prądu  od  potencjału35.  Decydującą  rolę  odgrywa 


Por.  H.  Fischer,  Die  Rolle  von  Inhibitoren  bei  der  elektrolytischen  Metallabscheidung, 
Z.  Elektrochem.  49,  343,  376  (1943);  55,  92  (1951). 

2)  Patrz  np.  E.  R  a  u  b,  Metalloberfl.  A7,  17  (1953);  E.  R  a  u  b,  M.  Engel,  Z.  Metallkunde 
41,  485  (1950);  F.  Lihl,  P.  Jenitschek,  Z.  Elektrochem.  59,  431  (1955)  oraz  cytowana  tam  li¬ 
teratura. 

3)  Należy  jednak  przy  tym  założyć,  że  obie  cząstkowe  krzywe  prąd-napięcie  nie  zależą  od  siebie, 
tzn.  że  oba  określające  potencjał  procesy  nie  wpływają  wzajemnie  na  siebie  (por.  „potencjały  mieszane” 
rozdz.  XIV,  p.  13). 
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tu  z  reguły  nadnapięcie  wydzielania  wodoru  ną  danej  katodzie  metalicznej.  Najogólniej, 
na  potencjał  wydzielania^  kationu  otrzymuje  się  z  równań  (1)  i  (X,lll)  wyrażenie 

RT 

ei  —  V  ~hEo  +  ~ZW  ^Kation  (168) 


zF 


Oprócz  zależności  od  stężenia  danego  jonu  w  elektrolicie  potencjał  ten  zależy  również 
od  nadnapięcia  rj  przy  danej  gęstości  prądu.  W  przypadku  wydzielania  wodoru  (E0  =  0) 
i  w  obojętnych  roztworach  wodnych  w  temp.  25 °C  («H3o+  ~  10~7)  ostatni  składnik 
sumy  wynosi  —0,41  V  i 

%i  =  ??h”0,41  (169) 

Ponieważ  r)n  przyjmuje  dla  wielu  metali  wartości  silnie  ujemne  (por.  rozdz.  XIV, 
p.  9c),  to  z  obojętnych,  wodnych  roztworów  można  wydzielić  nie  tylko  te  metale, 
których  potencjał  wydzielania  jest  wyższy  niż  —0,41  V,  ale  nawet  takie  metale  jak  cynk2), 

zaliczany  do  metali  bardzo  mało  szlachetnych.  W  tych  przy¬ 
padkach  wartość  eiH  jest  więc  bardziej  ujemna  niż  eimetal. 
Również  działanie  akumulatora  ołowianego  opiera  się  na 
wysokim  nadnapięciu  wodoru  na  elektrodach  ołowianych. 
Gdyby  nie  było  tego  nadnapięcia,  to  podczas  ładowania 
akumulatora  na  katodzie  wydzielałby  się  nie  ołów,  lecz  wodór 
tym  bardziej,  że  aktywność  jonów  H30+  w  mocnym  kwasie 
jest  duża,  a  aktywność  jonów  Pb2+,  w  związku  z  małą 
rozpuszczalnością  siarczanu  ołowiu,  nieznaczna.  Z  drugiej 
strony,  gdy  dla  określonej  gęstości  prądu  wartość  eŹH  jest 
bardziej  dodatnia  niż  siMe ,  wówczas  przeważnie  wyłącznie 
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Rys.  120.  Krzywe  zależ¬ 
ności  gęstości  prądu  od  po¬ 
tencjału  dla  równoczesnego 
wydzielania  kilku  metali  na 
katodzie 


wydziela  się  wodór.  Występuje  to  np.  w  przypadku  metali 
alkalicznych,  metali  ziem  alkalicznych  oraz  pierwiastków  ziem 
rzadkich  w  całym  zakresie  krzywej  zależności  gęstości  prądu 
od  potencjału,  w  związku  z  czym  metali  tych  nie  można  wy¬ 
dzielić  z  roztworów  wodnych.  W  końcu,  jeżeli  siK  ęz  siMe , 
to  metal  i  wodór  wydzielają  się  obok  siebie,  przy  czym  wydajność  prądową  wy¬ 
dzielania  metalu  określa  się  znowu  z  kształtu  krzywych  zależności  gęstości  prądu 
od  potencjału  (por.  rys.  120).  Przykładem  może  tu  być  wydzielanie  żelaza  z  roztworów 
obojętnych;  nie  tylko  wodór,  ale  również  samo  żelazo  wykazuje  wysokie  nadnapięcie 
na  katodach  żelaznych.  Ponieważ  roztwór  w  pobliżu  katody  staje  się  alkaliczny  w  wyniku 
wydzielania  jonów  H30+,  często  następuje  przekroczenie  iloczynu  jonowego  wodoro¬ 
tlenku  żelazawego,  wtórne  wydzielenie  wodorotlenków  i  wytrącenie  ciemnego  osadu 
metalu.  To  samo  zachodzi  np.  p  ydczas  wydzielania  chromu  z  roztworów  obojętnych. 

Przy  danej  gęstości  prądu. 

2)  Natomiast  cynk  nie  wydziela  się  na  elektrodach  platynowych  nawet  z  roztworu  2  n  ZnS04,  po¬ 
nieważ  w  tym  przypadku  nadnapięcie  wydzielania  wodoru  jest  zbyt  małe.  Z  tych  rozważań  wynika  rów¬ 
nież  decydujący  wpływ  zanieczyszczeń  obniżających  nadnapięcie  wydzielania  wodoru  na  wydzielanie 
metali.  Tak  np.  nieznaczne  ilości  germanu  (10-4% !)  nie  tylko  uniemożliwiają  wydzielanie  cynku,  lecz 
pomimo  katodowej  polaryzacji,  powodują,  że  cynk  przechodzi  ponownie  do  roztworu  (korozja  katodowa; 
por.  również  rozdz.  XV,  4b  i  następne). 
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Duże  znaczenie  praktyczne  ma  przypadek,  gdy  wydzielony  metal  może  tworzyć 
z  elektrodą  stop  stanowiący  związek  chemiczny ,  co  zachodzi  np.  podczas  wydzielania 
jonów  metali  alkalicznych  i  ziem  alkalicznych  na  elektrodzie  rtęciowej.  W  związku 
z  powinowactwem  tych  metali  do  rtęci  potencjał  ich  wydzielania  na  elektrodach  rtę¬ 
ciowych  jest  przesunięty  o  około  1  V  w  kierunku  wartości  bardziej  dodatnich,  dzięki 
czemu  wspomniane  metale  mogą  wydzielać  się  na  elektrodach  rtęciowych  z  roztworów 
wodnych  (w  takich  przypadkach  mówi  się  o  „depolaryzacji”).  Możliwe  jest  to  również 
dlatego,  że  nadnapięcie  wydzielania  wodoru  na  rtęci  jest  największe.  Łączne  działanie 
obu  wspomnianych  efektów  jest  podstawą  tzw.  rtęciowej  metody  elektrolitycznego 
otrzymywania  ługów.  Tą  drogą  można  również  otrzymać  amalgamaty  metali  ziem 
alkalicznych,  także  z  rozpuszczalników  niewodnych,  takich  jak  aceton  lub  pirydyna. 

Również  na  stałych  elektrodach  można  w  poszczególnych  przypadkach  obserwować 
taką  „depolaryzację”  podczas  wydzielania  metalu  połączonego  z  utworzeniem  stopu. 
Następuje  to  np.  w  przypadku  wydzielania  antymonu  na  miedzi,  cynku  na  platynie 
lub  sodu  na  ołowiu;  te  pary  metali  tworzą  ze  sobą  połączenia.  Depolaryzacja  prze¬ 
ważnie  jednak  nie  zachodzi,  ponieważ  w  temperaturze  pokojowej  szybkość  reakcji 
tworzenia  stopu  względnie  szybkość  dyfuzji  jednego  stałego  metalu  w  drugim  jest  zbyt 
mała.  W  przypadku  depolaryzacji  ciepło  reakcji  tworzenia  stopu  odgrywa  tę  samą  rolę 
co  ciepło  adsorpcji  atomu  wodoru  przy  nadnapięciu  wydzielania  wodoru  (por.  rozdz. 
XIV,  p.  9c). 
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11.  PROCESY  REDOKS 

Elektrolityczne  reakcje  redoks  polegają,  jak  to  pokazano  w  p.  7  rozdz.  X,  albo  na 
zwykłej  zmianie  ładunku  jonu,  albo  są  opisane  przez  złożone  reakcje  sumaryczne, 
w  których  mogą  brać  udział  jony  H30+,  OH-  oraz  cząsteczki  obojętne.  Ładunek  elek¬ 
tryczny  przenoszony  jest  przez  elektrony.  Reakcje  zmiany  ładunku  przebiegają  w  nie¬ 
których  przypadkach,  jak  np.  w  reakcji 

Fe3+ +  eó  Fe2+  (170) 

bardzo  szybko,  tak  że  zjawiska  polaryzacji  występujące  na  stacjonarnych  krzywych 
natężenie  prądu-napięcie  świadczą  w  istocie  o  polaryzacji  stężeniowej.  Można  jednak, 
posługując  się  opisanymi  w  p.  7  rozdz.  XIV  metodami  niestacjonarnymi,  również 
i  w  tych  przypadkach  wykryć  polaryzację  aktywacyjną.  Gęstości  prądu  wymiany  i0 
w  warunkach  standardowych  dla  niektórych  układów  tego  rodzaju  podano1)  w  tabl.  55. 

J.  E.  B.  R  a  n  d  1  e  s,  K.  W.  Somerton,  Trans.  Faraday  Soc.  48,  937  (1952);  H.  Geri- 
s  c  h  e  r,  Angew.  Chem.  68,  20  (1956). 
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Tablica  55 

Standardowe  gęstości  prądów  wymiany  przy  zmianie 
ładunku  jonów  w  roztworach  wodnych 


Układ 

Elektrolit 

podstawowy 

f0[A/cm2] 

AHq  akt. 

Hg/Cr2+,  Cr3+ 

KC1 

1  •  io-3 

Hg/Eu?+,  Eu3+ 

KC1 

2-10-2 

9 

Hg/V2+,  V3+ 

hcio4 

4-  10-1 

6,5 

Pt/Fe2+,  Fe3+ 

hcio4 

5  •  10-1 

9 

Pt/[Fe(CN)6]4-,  [Fe(CN)6]3- 

KC1 

9-10° 

4 

Hg/[Cr(CN)6]4-,  [Cr(CN)6]3- 

KCN 

25 

Hg/[Fe(C204)3]4-,  [  Fe(C204)3]3- 

k2c2o4 

>100 

3 

Z  porównania  układów  Fe3+/Fe2+  oraz  [Fe(CN)6]4+/[Fe(CN)6]3+  wynika,  że  wy¬ 
miana  elektronu  przebiega  szybciej  między  anionami  niż  między  kationami.  Zjawisko 
to  obserwowano  również  w  roztworach,  homogenicznych1^.  Nawet  jednak  te  pozornie 
proste  reakcje  zmiany  ładunku  jonu  przebiegają  niekiedy  w  sposób  złożony.  Przykła¬ 
dem  może  tu  być  wspomniana  w  p.  4e  rozdz.  XIV  reakcja  sumaryczna  (87) 

Mn4+  +  eó  «=*  Mn3+ 

w  której  po  reakcji  przejścia 

Mn3+  +  eó  Mn2+ 

zachodzi  reakcja  wtórna 

Mn2++Mn4+  2Mn3+ 

o  czym  można  wnioskować  na  podstawie  zależności  gęstości  prądu  wymiany  od  stę- 
żenia2).  Podobnie  można  wykazać3),  że  reakcja  sumaryczna  Jy+2eó  z*  3J“  składa  się 
z  reakcji  poprzedzających  J2+ J~  i  J2  2J  (przebiegają  one  szybko)  oraz  reakcji 

przejścia  2J-j-2eo  2J“.  Szybkość  tego  rodzaju  reakcji  redoks  zależy  w  znacznym 
stopniu  od  materiału  elektrody,  jak  również  od  obecności  inhibitorów  (H2S,  H3As03). 
W  niektórych  przypadkach  dodatek  jonów  halogenkowych  powoduje  również  wzrost 
gęstości  prądu  wymiany4).  Zjawisko  to  można  wytłumaczyć  podobnie,  jak  wytłuma¬ 
czono  wpływ  tych  jonów  na  katodowe  wydzielanie  jonów  metali  (por.  rozdz.  XIV,  p.  10). 

W  reakcjach  redoks  z  udziałem  nienaładowanych  cząsteczek  występuje  prawie  zawsze 
znaczne  nadnapięcie.  Dawniej  rozpowszechniony  był  pogląd,  że  reakcje  te  przebiegają 
poprzez  stadium  pierwotnego  wyładowania  jonu  H30+,  a  następnie  zachodzi  redukcja 
przez  powstałe  atomy  wodoru.  Ńa  poparcie  tego  poglądu  przytaczano  fakt,  że  redukcja 
na  różnych  katodach  metalicznych  przebiega  równolegle  do  nadnapięcia  wydzielania 
wodoru.  Trudno  redukujące  się  związki,  jak  np.  ketony  lub  oksymy,  można  redukować 
jedynie  na  metalach  o  wysokim  nadnapięciu  wodoru  (ołów,  rtęć,  kadm  i  in.),  podczas 

O  B.  J.  Zwoliński,  R.  J.  M  a  r  c  u  s,  H.  E  y  r  i  n  g,  Chem.  Rev.  55,  157  (1955). 

2)  K.  J.  V  e  1 1  e  r,  G.  M  a  n  e  c  k  e,  Z.  physik.  Chen  .  195,  337  (1950). 

3>  K.  J.  V  e  1 1  e  r,  Z.  physik.  Chem.  199,  285  (1952). 

4>  H.  Gerischer,  Z.  Elektrochem.  54,  366  (1950). 
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gdy  np.  łatwo  redukującą  się  grupę  nitrową  można  zredukować  na  elektrodach  z  platyny,, 
miedzi  lub  niklu.  Ponieważ  nadnapięcie  wydzielania  wodoru  można  w  znacznym  stopniu 
zmieniać  przez  odpowiedni  dobór  lub  wstępną  obróbkę  materiału  elektrody,  pozwoliło 
to  znacznie  rozszerzyć  możliwości  redukcji.  Obejmują  one  zakres  potencjałów  wyno¬ 
szący  ok.  2  V,  co  na  podstawie  uprzednich  rozważań  (rozdz.  X,  p.  8)  odpowiada  for¬ 
malnie  1034-krotnej  zmianie  ciśnienia  wodoru.  Zakres  ten  można  ustalić  jeszcze  bardziej 
dokładnie  dobierając  w  odpowiedni  sposób  gęstość  prądu,  temperaturę  i  stężenie  lub 
kwasowość  elektrolitu,  tak  że  działanie  redukcyjne  na  katodzie  może  być  zmieniane 
w  sposób  prawie  ciągły.  Wykorzystuje  się  to  często  podczas  elektrolitycznej  redukcji 
związków  organicznych1? ;  powszechnie  znanym  przykładem  jest  redukcja  nitrobenzenu 
do  aniliny,  podczas  której  można,  dobierając  w  odpowiedni  sposób  warunki,  uchwycić 
wszystkie  stadia  pośrednie. 

Nowsze  badania  w  wielu  przypadkach  nie  potwierdziły  poglądu,  że  redukcja  za¬ 
chodzi  poprzez  pierwotne  wyładowanie  jonów  H30+.  Wspomniana  w  p.  4a  rozdz.  XIV 
redukcja  chinonu  do  hydrochinonu  przebiega  na  gładkich  elektrodach  platynowych 
przy  potencjale  +0,65  V  z  dużą  szybkością2),  podczas  gdy  szybkość  wydzielania  H2 
przy  tym  potencjale,  nawet  na  bardzo  aktywnych  elektrodach,  jest  nieznaczna.  To  samo 
odnosi  się  do  redukcji  nitrobenzenu  i  nitrozobenzenu  na  różnych  katodach3).  Badając 
zależność  gęstości  prądu  wymiany  od  stężenia  (por.  rozdz.  XIV,  p.  4a)  stwierdzono 
istotnie4),  że  redukcja  chinonu  przebiega  poprzez  stadium  semichinonu  z  kolejnyrii 
przyłączaniem  po  jednym  protonie  i  jednym  elektronie,  a  więc  następują  tu  dwie  reakcje 
przejścia  elektronu  poprzedzone  przyłączeniem  protonu  [równanie  (80)]. 

Stackelberg  i  in.5)  wykazali  bezpośrednio,  że  elektrodowa  (oraz  kataliczna)  redukcja 
wielu  związków  organicznych  na  elektrodzie  platynowej  przebiega  według  schematu 

R  +  eó  ^  R+ 

R+  +  H30+^RH  +  H20 

Poddając  R  w  jednakowych  warunkach  raz  działaniu  ujemnie  spolaryzowanej  elektrody 
palladowej,  a  drugi  raz  działaniu  atomów  wodoru  (otrzymuje  się  je  wydzielając  na 
przeciwnej  stronie  elektrody  wodór,  który  dyfunduje  przez  katodę),  obserwuje  się,, 
że  redukcja  spowodowana  przez  atomy  wodoru  jest  tylko  małą  częścią  redukcji  kato¬ 
dowej.  Wynik  ten  można  również  potwierdzić  zmieniając  warunki  doświadczenia  i  mie¬ 
rząc  potencjały  stron  elektrody  palladowej,  na  których  zachodzi  elektroliza  i  dyfuzja6). 
Mechanizm  redukcji  (171)  wynika  również  bezpośrednio  z  obserwacji,  że  np.  podczas 

Por.  zestawienie  w  pracy  F.  Fichtera,  Organische  Elektrochemie,  Dresden,  Leipzig  1942. 

2)  R.  R  o  s  e  n  t  h  a  1,  A.  E.  L  o  r  c  h,  L.  P.  Hammett,  jf.  Am.  Chem.  Soc.  59,  1795  (1937). 

3)  M.  v.  Stackelberg,  P.  Weber,  Z.  Elektrochem.  56,  806  (1952) ;  M.  v.  Stackelberg, 
M.  S  t  r  a  c  k  e,  ibid.  53,  118  (1949). 

4>  K.  J.  V  e  1 1  e  r,  Z.  Elektrochem.  56,  797  (1952). 

5)  M.  v.  Stackelberg,  P.  Weber,  Z.  Elektrochem.  56,  806  (1952);  M.  v.  Stackelberg, 
W.  S  t  r  a  c  k  e,  ibid.  53,  118  (1949). 

6>  Jeżeli  do  roztworu  kwaśnego,  w  którym  wodór  wydzielą  się  na  elektrodzie  palladowej,  dodaje  się 
chinonu,  to  potencjał  elektrody  staje  się  bardziej  dodatni  o  ok.  0,6  V  i  wydzielanie  wodoru  nie  ustaje. 
To  przesunięcie  może  być  spowodowane  tylko  przez  odebranie  elektronów. 
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redukcji  1,2-dwubromoetanu  na  elektrodzie  rtęciowej  powstaje  etylen,  a  nie  etan. 
Potencjał  jest  więc  określony  przez  następującą  reakcję: 

CH2X— CH2X  +  2eó  ^  CH2=CH2  +  2X“  (172) 

Z  tych  i  podobnych  danych1)  można  wyciągnąć  jakościowy  wniosek,  że  pierwsze 
stadium  redukcji  elektrodowej  polega  na  bezpośrednim  przejściu  elektronu  do  redu¬ 
kowanej  cząsteczki,  a  nie  na  wyładowaniu  jonu  H30+.  Dotychczas  wykonano  jedynie 
ilościowe  badanie  kinetyczne  redukcji  chinonu. 

•  .•# 
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12.  PROCESY  ANODOWE 

Zarówno  podczas  elektrolizy,  jak  i  w  procesach  galwanicznych  rozróżniamy  róż¬ 
norodne  procesy  anodowe: 

a)  Jeżeli  materiał  elektrody  bierze  udział  w  procesie  elektrodowym,  to  mówimy 
<o  rozpuszczalnych  anodach.  Anodą  taką  jest  elektroda  cynkowa  w  ogniwie  Daniella, 
elektroda  wodorowa  w  ogniwie  wodorowo-chlorowym,  anoda  miedziana  w  procesie 
elektrolitycznej  rafinacji  miedzi.  W  zasadzie  więc  chodzi  tu  o  elektrody  metaliczne  i  jony 
■dodatnie,  zdolne  do  przenoszenia  ładunku. 

b)  Jeżeli  materiał  elektrody  jest  nierozpuszczalny,  to  dalszym  procesem  elektro¬ 
dowym  może  być  wydzielanie  anionów  (w  większości  przypadków  są  to  jony  wodoro¬ 
tlenowe  lub  halogenkowe),  podczas  gdy  ładunek  przenoszony  jest  przez  elektrony. 
Praktycznie  całkowicie  lub  tylko  w  nieznacznym  stopniu  rozpuszczalne  elektrody  wy¬ 
konane  są  z  metali  szlachetnych:  platyny,  palladu,  irydu  oraz  niekiedy  ze  złota.  Mogą 
-one  być  również  wykonane  z  węgla  lub  grafitu.  Wszystkie  pozostałe  metale  ulegają, 
w  zależności  od  warunków,  łatwiejszemu  lub  trudniejszemu  rozpuszczaniu  anodowemu. 
•Odporność  metali  szlachetnych  tłumaczy  się  obecnie  tym,  że  są  one  pokryte  cienkimi 
warstwami  tlenkowymi,  wykazującymi  złe  przewodnictwo  jonowe,  a  dobre  przewod¬ 
nictwo  elektronowe2).  Również  metale  grupy  żelaza,  przy  wysokiej  polaryzacji  anodowej, 
zatracają  w  większym  lub  mniejszym  stopniu  zdolność  wysyłania  jonów  do  roztworu; 
wzrost  potencjału  powoduje  w  końcu  wyładowywanie  anionów.  W  takich  przypadkach 
zachodzi  pasywacja  —  zjawisko  omówione  w  p.  14  rozdz.  XIV. 


9B.  L.  Holleck,  H.J.  E  x  n  e  r,  Z.  Elektrochem.  56,46(1952);  M.  J.  A  1 1  e  n,  A.  H.  C  o  r  - 
win,  J.  Am.  Chem.  Soc.  72,  114  (1950). 

2-  W  obecności  jonów  tworzących  kompleksy,  np.  jonów  halogenkowych,  platyna  może  w  dostrze¬ 
galny  sposób  rozpuszczać  się  anodowo  już  przy  potencjale  +0,7  V. 
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c)  W  obecności  związków  organicznych,  mogących  ulec  utlenieniu,  na  elektrodach 
nierozpuszczalnych  nie  zachodzi  wydzielanie  tlenu  lub  chlorowca,  następuje  natomiast 
utlenienie  cząsteczki  organicznej  lub  przyłączenie  przez  nią  chlorowca. 


a)  Procesy  rozpuszczania 

W  nieobecności  polaryzacji  aktywacyjnej  (a  dla  elektrod  typu  Me/Me"+,  gdy  nie 
występuje  polaryzacja  krystalizacyjna),  przy  dostatecznie  małych  gęstościach  prądu 
rozpuszczalna  anoda  osiąga  potencjał  odpowiedniego  metalu  znajdującego  się  w  równo¬ 
wadze  z  roztworem  własnych  jonów  o  stężeniu  odpowiadającym  danemu  roztworowi. 
Ze  wzrostem  gęstości  prądu  występuje,  podobnie  jak  w  przypadku  katodowego  wy¬ 
dzielania  metali,  'polaryzacja  dyfuzyjna,  ponieważ  przy  anodzie  wzrasta  stężenie  jonów. 
Powoduje  to  spadek  stężenia  w  roztworze;  stężenie  jonów  przy  powierzchni  anody 
zależy  od  prędkości  dyfuzji  (por.  rozdz.  XIV,  p.  3a).  Dalszy  wzrost  gęstości  prądu 
prowadzi  do  osiągnięcia  stałej  wartości  polaryzacji,  gdy  roztwór  w  pobliżu  powierzchni 
anody  staje  się  nasycony  odpowiednią  solą  metalu  (rys.  106),  albo  decydująca  staje 
się  dyfuzja  „akceptora”  (rozdz.  XIV,  p.  5b). 

Podczas  anodowego  utleniania  wodoru  na  elektrodzie  platynowej,  przy  napięciach 
mniejszych  od  0,7  V,  szybkość  procesu,  jak  to  wynika  z  rys.  117,  określona  jest  przez 
dyfuzję  cząsteczkowego  wodoru.  W  zakresie  napięć  0,7  ^  U  <  1,5  V  gęstość  prądu 
maleje  w  sposób  ciągły  i  osiąga  ok.  1/20  wartości  gęstości  dyfuzyjnego  prądu  granicz¬ 
nego.  Wzrost  gęstości  prądu  następuje  powyżej  1,6  V,  gdy  zaczyna  wydzielać  się  tlen. 
Obserwuje  się  przy  tym  prąd  graniczny,  który  nie  zależy  od  mieszania.  Zjawisko  to 
można  wytłumaczyć^  tym,  że  powyżej  potencjału  0,7  V  powierzchnia  elektrody  po¬ 
krywa  się  w  coraz  większym  stopniu  atomowym  tlenem  w  wyniku  reakcji 

3H20  2H30+  +  Oads  -f  2eć 

a  reakcja  następcza 

h2  +  Oads  — >  h2o 

przebiega  znacznie  wolniej  niż  reakcja 

2H20  -f-  2Hads  ->  2H3O  -j-  2e0 

Anodowe  rozpuszczanie  rtęci  jest  jednym  z  nielicznych  procesów  zachodzących 
prawie  bez  zahamowania.  Przy  dużych  gęstościach  prądu  obserwuje  się  jedynie  po¬ 
laryzację  dyfuzyjną2).  W  większości  przypadków  procesy  anodowe,  podobnie  jak  ka¬ 
todowe  wydzielanie  wodoru  lub  metali,  są  nieodwracalne.  Wymagają  one  dodatkowego 
nadnapięcia,  które  zależy  w  znacznym  stoppiu  od  warunków  doświadczalnych,  a  zwłasz¬ 
cza  od  gęstości  prądu,  obróbki  i  stanu  powierzchni  elektrod  oraz  składu  elektrolitu. 

1')  M.  Becker,  M.  Breiter,  Z.  Elektrochem.  60,  1080  (1956). 

2)  H.  G  e  r  i  s  c  h  e  r,  K.  R.  S  t  a  u  b  a  c  h,  Z.  physik.  Chem.  N.F.  6,  118  (1956).  Podczas  anodo¬ 
wego  rozpuszczania  amalgamatu  procesem  określającym  szybkość  jest  dyfuzja  rozpuszczonego  w  rtęci 
metalu  do  granicy  faz;  występuje  więc  również  graniczny  prąd  dyfuzyjny;  A.  H  i  c  k  1  i  n  g,  J.  M  a  x- 
w  e  1 1 ,  Trans.  Faraday  Soc.  51,  44  (1955). 
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Krzywe  zależności  gęstości  prądu  od  potencjału  również  w  tym  przypadku  spełniają 
często  równanie  Tafela;  za  proces  hamujący  (polaryzacja  aktywacyjna  lub  krystali- 
zacyjna)  należy  więc  uważać  powstawanie  jonów  uwodnionych  z  jonów  opuszczających 
sieć  krystaliczną  metalu.  Bardzo  duże  nadnapięcie  metali  przejściowych  ósmej  grupy 
przy  ich  anodowym  rozpuszczaniu  tłumaczono  specjalnym,  częściowo  kowalencyjnym 
wiązaniem  atomów  w  sieci1 }.  Nadnapięcie  aktywacyjne  i  nadnapięcie  krystalizacji 
w  przypadku  stałych  elektrod  typu  Me/MeM+  jest  mało  zbadane. 

Szczególną  uwagę  należy  zwrócić  na  przypadek,  gdy  rozpuszczający  się  anodo wo 
metal  może  tworzyć  jony  ó  różnej  wartościowości.  Jako  przykład  wybierzmy  miedź. 
Potencjały  normalne  metalu  względem  jego  jedno-  i  dwuwartościowych  jonów,  oraz 
normalny  potencjał  redoks  przyjścia  Cu+  Cu2++ey  wynoszą  zgodnie  z  tabl.  39  i  41: 

£oi(Cu2+,  Cu+)  + 0,167  V 
E02(C u2+,  Cu) +0,34  V 
£03(Cu+,Cu)+0,52  V 

Zmiana  energii  swobodnej  przy  bezpośrednim  przejściu  gramoatomu  miedzi  w  jony 
miedziowe  musi  być  taka  sama  jak  przy  przejściu  poprzez  stadium  jonów  miedziawych, 
czyli  musi  być  spełnione  równanie 

2EmF  =  EnF+EnF  lub  £02  =  £l,1+£o3  (173) 

Oczywiście  potencjał  normalny  metalu  względem  jego  jonów  o  wyższej  wartościowości 
leży  pomiędzy  potencjałem  normalnym  względem  jonów  o  niższej  wartościowości 
i  potencjałem  normalnym  zmiany  ładunku  jonu.  Ponieważ  przejście  Cu  ->  Cu++eo 
wymaga  większej  energii  niż  przejście  Cu  ->  Cu2++2ey,  miedź  przechodzi  do  roztworu 
przeważnie  jako  jon  dwuwartościowy.  Z  wartości  potencjałów  normalnych  wynika, 
że  jony  miedziawe  w  roztworze  wodnym  są  nietrwałe  i  ulegają  zgodnie  z  równaniem 

2Cu+  ?±  Cu2+  +  Cu  (174) 

dysproporcjonacji  na  miedź  metaliczną  i  jony  miedziowe  do  chwili,  w  której  stosunek 
aktywności  jonów  osiągnie  taką  wartość,  że  trzy  potencjały  E1}  E2  i  E3  będą  równe. 
Wówczas  spełnione  jest  równanie  (dla  25°C) 

£,  =  0,17  +0,059  log  ++  =  E2  =  0,34  +  log  [a0uił]  = 

|+Cu+J  ^ 

—  E3  =  0,52 +0,059  log  [tfCu+]  (175) 

gdzie  [a]  oznacza  aktywności  w  stanie  równowagi.  Z  równania  (175)  wynika  stała  rów¬ 
nowagi  reakcji  (174) 

=  2,5 -106  (176) 

L^Cu+J 

Równowaga  (176)  odgrywa  rolę  w  procesie  technicznej  rafinacji  miedzi.  Na  anodzie,  oprócz  jonów  mie¬ 
dziowych,  wydzielają  się  również  małe  ilości  jonów  miedziawych,  tak  aby  spełniona  była  zależność  E2  =  E3. 


1]  R-  P  i  o  n  t  e  1 1  i,  jf.  chim.  phys.  45,  115  (1948);  46,  288  (1949). 
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Ponieważ  przy  powierzchni  anody  aktywność  jonów  Cu2+  jest  większa  niż  w  masie  roztworu,  do  roztworu 
przechodzi  więcej  jonów  Cu+,  niż  to  odpowiada  równowadze  w  pewnej  odległości  od  anody,  gdyż  aCu+ 
w  równaniu  na  K  jest  w  drugiej  potędze.  Z  tego  powodu  następuje  wtórny  rozpad  jonów  miedziawych 
na  miedź  i  jony  miedziowe.  Wydzielona  miedź  gromadzi  się  w  postaci  proszku  w  szlamie  anodowym. 
Druga  część  jonów  miedziawych  jest  utleniana  tlenem  przy  współudziale  wolnego  kwasu  siarkowego: 

2Cu+  +  l/20a  +  2H30+  -*  2Cu2+  +  3H20  (177) 

co  powoduje  stałe  zużywanie  kwasu.  Na  katodzie  powinny  równocześnie  zachodzić  procesy  Cu2++ 
+  2e[T  ->  Cu,’Cu+  +  e<r  ->  Cu  i  Cu2++eJ"  — >  Cu+,  ponieważ  w  stanie  równowagi  potencjały  Eu  Ez  i  Ey 
są  sobie  równe.  Jeżeli  stan  równowagi  zostanie  naruszony  przez  reakcję  (177),  to  na  katodzie  będzie  za¬ 
chodzić  redukcja  jonów  miedziowych  do  miedziawych,  aż  do  ponownego  osiągnięcia  stanu  równowagi. 
Z  tego  powodu  kulometr  miedziowy  nie  nadaje  się  do  precyzyjnych  pomiarów,  ponieważ  na  katodzie 
wydzielają  się  nie  tylko  jony  miedziowe,  co  jest  przyczyną  pozornych  odchyleń  od  prawa  Faradaya.  Odchy¬ 
lenia  te  są  tym  większe,  im  wyższa  jest  temperatura,  ponieważ  równowaga  (174)  przesuwa  się  na  prawo 
ze  wzrostem  temperatury. 

Podobnie  jak  miedź  zachowują  się  w  procesie  anodowym  wszystkie  metale,  które 
mogą  tworzyć  jony  o  różnej  wartościowości,  np.  żelazo,  złoto  i  rtęć.  Mogą  one  wytwarzać 
jony  odpowiednio  Fe2+  i  Fe3+,  Au+  i  Au3+  oraz  Hg2+  i  Hg2+.  W  temperaturze  pokojowej 
anoda  rtęciowa  rozpuszcza  się  w  99,6%  w  postaci  jonu  jednowartościowego.  Stosunek 
HgI/Hg11  nie  zależy  od  całkowitego  stężenia  soli  rtęci  w  roztworze  i  wynosi  235.  Wynika 
stąd,  że  równowaga  między  metalem  i  jego  jonami  nie  jest  określona  przez  reakcję 
2Hg+  <=*  Hg+Hg2+,  lecz  przez  reakcję  Hg%  Hg+Hg2+,  a  więc  jony  rtęciawe  są 
dwuatomowe.  Potwierdziły  to  również  kinetyczne  badania  reakcji  przejścia1*. 


b)  Wydzielanie  anionów 


Odwracalny  potencjał  normalny  elektrody  tlenowej  na  platynie,  odpowiadający 
reakcji 

02  +  2H20+4eo  *±40H~  (178) 

lub 


02-j-  4H30+  -j-  4e0  6H20 


którego  wartość  obliczona  termodynamicznie  na  podstawie  stałej  dysocjacji  wody 
w  temp.  25°C  wynosi  1,23  Y,  trudno  jest  zrealizować  doświadczalnie.  Dopiero  po 
wspomnianym  w  p.  7  tego  rozdziału  oczyszczeniu  roztworu  drogą  wstępnej  katodowej 
i  anodpwej  elektrolizy  na  elektrodach  pomocniczych  możliwe  było  uzyskanie,  w  przy¬ 
padku  anodowego  wydzielania  tlenu  na  platynie,  krzywej  zależności  gęstości  prądu  od 
napięcia,  która  spełnia  równanie  Tafela  ( b  =  0,12)  i  dla  i  —  0  osiąga  teoretyczną  wartość 
potencjału2).  Gęstość  prądu  wymiany  i0  wynosi  ok.  10~10  A/cm2  i  w  zakresie  pH  0,5 — 14 

H.  G  e  r  i  s  c  h  e  r,  K.  E.  S  t  a  u  b  a  c  h,  Z.  physik.  Chem.  N.F.  6,  118  (1956). 

2>J.  0’M.  B  o  ckr  i  s,  J.  Chem.  Phys.  24,  817  (1956);  J.  0’M.  Bockris,  A.  K.  M.  Sham- 
s  h  u  1  H  u  q,  Proc.  Roy.  Soc.  A237,  277  (1956).  Odnośnie  anodowego  wydzielania  tlenu  na  elektro¬ 
dach  z  Pb02  w  H2S04  patrz :  P.  Jones,  R.  Lind,  W.  F.  K.  Wynne-Jones,  Trans.  Faraday 
Soc.  50,  972  (1954).  Katodowa  redukcja  tlenu  na  platynie:  D.  Winkelmann,  Z.  Elektrochem.  60,  731 
(1956). 
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nie  zależy  od  pH.  Ustalenie  się  potencjału  odwracalnego  jest  utrudnione.  Tłumaczy 
się  to  tym,  że  platyna  jest  częściowo  pokryta11  warstwą  tlenkową  i  obok  reakcji  (178) 
przebiega  również  reakcja 

Pt02  +  2H30+  +  2eo  Pt(OH)2  (179) 

która  także  jest  zahamowana.  W  wyniku  tego  powstają  potencjały  mieszane  (por. 
rozdz.  XIV,  p.  13).  Za  zahamowaną  i  dlatego  określającą  szybkość  reakcję  cząstkową, 
przy  anodowym  wydzielaniu  tlenu,  uważa  się  reakcję  przejścia 

3H20  <±  2H30+  +  1/2 02  +  2eo 

lub 

40H~  40Hads  +  4eo  (180) 

po  której  mogą  nastąpić  różne  dalsze  reakcje.  Jako  produkty  przejściowe  mogą  wystąpić 
zaadsorbowane  atomy  tlenu  lub  tlenki  platyny  oraz  nadtlenek  wodoru.  Obserwowaną, 
podobnie  jak  w  przypadku  katodowego  wydzielania  wodoru,  różną  „aktywność”  metalu 
elektrody  tłumaczy  się  różną  energią  adsorpcji  lub  wiązania  tlenu  przez  metal2). 

Wydzielanie  chloru  i  bromu  na  elektrodach  chemicznie  odpornych  (platyna,  a  zwłasz¬ 
cza  iryd),  podobnie  jak  i  katodowe  rozpuszczanie  tych  chlorowców,  charakteryzuje  się 
jakościowo  krzywą  nadnapięcia  podobną  do  przedstawionej  na  rys.  110.  Początkowo 
jest  ona  prostoliniowa  i  przechodzi  przez  potencjał  odwracalny,  a  przy  większych 
gęstościach  prądu  zależność  ta  staje  się  logarytmiczna31.  Dla  procesów  wydzielania 
równanie  Tafela  jest  spełniane  w  szerokim  zakresie.  W  przypadku  anodowego  wy¬ 
dzielania  chloru  i  bromu  można  na  tej  podstawie  przyjąć,  że  proces  wyładowania  określa 
szybkość  reakcji  i  powoduje  powstanie  nadnapięcia.  Natomiast  wydzielanie  jodu  na 
różnych  elektrodach  przebiega  praktycznie  bez  nadnapięcia41.  Tak  więc  potencjały 
odpowiadają  potencjałom  odwracalnym,  jeżeli  uwzględni  się  polaryzację  dyfuzyjną51. 

Oprócz  jonów  wodorotlenowych  i  halogenkowych  można  również,  w  odpowiednich  warunkach, 
wydzielać  inne  aniony  stosując  elektrody  odporne  na  ich  działanie.  Podczas  elektrolizy  wodorków  metali 
alkalicznych  i  ziem  alkalicznych,  stałych  lub  rozpuszczonych  w  stopionych  solach,  na  anodzie  wydziela 
się  wodór  w  ilości  zgodnej  z  prawem  Faradaya.  Oprócz  wodoru,  również  węgiel  w  węglikach  i  azot  w  azot¬ 
kach  występują  jako  aniony  i  mogą  zostać  wydzielone  na  anodzie  podczas  elektrolizy  stopów  lub  roztwo¬ 
rów  w  rozpuszczalnikach  niewodnych.  Wydzielanie  anionu  azydkowego  z  wodnych  roztworów  jest  inte¬ 
resujące,  ponieważ  gęstość  prądu  wymiany  jest  bardzo  mała,  a  współczynnik  przejścia  a  Si  16).  Od  dawna 
obserwowane7)  okresowe  zmiany  potencjału,  występujące  podczas  elektrolizy  roztworów  siarczków 
metali  alkalicznych  na  anodzie  platynowej,  zostały  ostatnio  wyczerpująco  zbadane8).  Jak  wynika  z  rys.  121, 

J)  R.  Lorenz,  P.  E.  S  p  i  e  1  m  a  n  n,  Z.  Elektrochem.  15,  293,  349  (1909);  S.  A  1 1  m  a  n  n, 
R.  H.  B  u  s  c  h,  Trans.  Faraday  Soc.  45,  720  (1949). 

2>  P.  R  ii  e  t  s  c  h  i,  P.  Delahay,  jf.  Chem.  Phys.  23,  556  (1955). 

3>  F.  T.  Chan  g,  H.  W  i  c  k,  Z.  physik.  Chem.  (A)  172,  448  (1935). 

4)  K.  J.  V e.tte  r,  Z.  physik.  Chem.  199,  22  (1952);  stosując  metodę  prądu  zmiennego  można  rów¬ 
nież  w  tym  przypadku  wyznaczyć  i0  [K.  J.  V  e  1 1  e  r,  ibid.  199,  285  (1952)]. 

5)  Fluoru  nie  można  wydzielić  z  roztworów  wodnych.  Jego  potencjał  normalny  można  obliczyć  na 
podstawie  danych  termicznych  stosując  równanie  Gibbsa-Helmholtza.  Wynosi  on  +2,85  V. 

6)  H.  P.  S  t  o  u  t,  Trans.  Faraday  Soc.  41,  64  (1945). 

7)  F.  W.  K  ii  s  t  e  r,  Z.  anorg.  Chem.  46,  113  (1905). 

8)  H.  G  e  r  i  s  c  h  e  r,  Z.  Elektrochem.  54,  540  (1950). 
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na  stacjonarnych  krzywych  zależności  prądu  od  napięcia  (linia  ciągła)  występują  trzy  oddzielne  zakresy 
potencjałów,  pomiędzy  którymi  następują  skokowe  przejścia,  i  którym  odpowiadają  różne  stany  elektrody. 
Na  podstawie  wartości  potencjału  termodynamicznego  można  poszczególnym  zakresom  potencjału  przy¬ 
pisać  określające  potencjał  reakcje  (tabl.  56).  W  najniższym  zakresie  wydziela  się  siarka  lub  tworzy  się 
wielosiarczek,  w  środkowym  oprócz  wielosiarczku  powstaje  przede  wszystkim  tiosiarczan,  w  najwyższym 
wyłącznie  siarczan.  Istnienie  wyższych  zakresów,  jak  i  występujące  w  pewnych  warunkach  okresowe 
zmiany  poszczególnych  zakresów,  można  tłumaczyć  pokrywaniem  się  elektrody  tlenem  i  wywołaną  tym 
pasywacją. 


Rys.  121.  Zakresy  potencjałów  i  stacjonarne  krzywe  prąd-napięcie  dla  anodowego  wydzielania  siarki 

z  roztworów  siarczków  metali  alkalicznych 


Tablica  56 


Schemat  reakcji  zachodzących  na  anodzie  podczas  elektrolizy  siarczków  metali  alkalicznych 


Zakres 

potencjałów- 

Procesy  określające  potencjał 

Reakcje  następcze 

a 

£>x  xS  2e0 

sr+s  - 

b 

S2~+60H-  -»•  SOr+3H2O  +  6e0~ 

S2-+60H-  -»  S20|_+3H20  +  (*-2)S  +  6e5- 

2SOT--+  S2Or  +  2e0- 
SOt+S  -»  s2or 

2S2O3  - *  S4O5  +2e0 

c 

S0r-f-20H~  -*  SO^  +  H2O  +  2e0- 
S20l~+20H“  -*  S0j“+H20+S  +  2eir 

1 

Wydzielanie  anionów  przebiega  w  zasadzie  według  tych  samych  praw  ogólnych 
co  katodowe  'wydzielanie  metali.  Potencjał  wydzielania  określony  jest  przez  potencjał 
normalny,  aktywność  jonów  w  roztworze  oraz  przez  nadnapięcie  występujące  niekiedy 
przy  danej  gęstości  prądu  [por.  równanie  (168)].  Potencjały  normalne  większości  anio¬ 
nów  tworzących  reszty  kwasowe  są  nieznane.  Jednakże  z  faktu,  że  napięcie  rozkładowe 
wodnych  roztworów  wielu  kwasów  wynosi  1,70  V  i  nie  zależy  od  rodzaju  kwasu  oraz 
że  przy  rozkładzie  wydziela  się  zawsze  wodór  i  tlen  wynika,  że  potencjały  te  są  znacznie 
wyższe  niż  potencjał  rozładowania  jonów  wodorotlenowych. 
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W  niektórych  przypadkach,  po  przeprowadzeniu  elektrolizy  na  elektrodach  o  du¬ 
żym  nadnapięciu  tlenu,  udało  się  równocześnie  z  tlenem  lub  w  stanie  prawie  czystym 
wydzielić  inne  aniony.  Najbardziej  znanym  przykładem  o  znaczeniu  technicznym  jest 
wytwarzanie  nadsoli.  Podczas  elektrolizy  stężonego  kwasu  siarkowego  na  gładkich 
elektrodach  platynowych  i  przy  dużej  gęstości  prądu  wyładowują  się  oprócz  jonów 
wodorotlenowych  również  jony  HSO4  i  powstaje  kwas  nadsiarkowy: 

2HS04-  H2S208  +  2e0-  (181) 

W  obecności  jonów  amonowych  lub  potasowych  na  anodzie  wykrystalizowuje  odpo¬ 
wiedni  nadsiarczan.  Na  elektrodach  o  mniejszym  nadnapięciu  tlenu,  np.  na  platynie 
pokrytej  czernią  platynową  lub  na  irydzie,  kwas  nadsiarkowy  nie  powstaje.  W  odpo¬ 
wiednio  dobranych  warunkach  (duże  stężenie  kwasu,  niska  temperatura)  można  tak 
zwiększyć  wydajność  prądową,  że  powstaje  głównie  (do  80%)  nadsiarczan  (obok  ma¬ 
łych  ilości  tlenu).  W  podobny  sposób  można  otrzymywać  nadwęglany  i  nadfosforany, 
które,  podobnie  jak  nadsiarczany,  służą  głównie  do  otrzymywania  nadtlenku  wodoru. 

Innym  przykładem  może  być  anodowe  wydzielanie  jonów  alifatycznych  kwasów 
karboksylowych ,  związane  z  utworzeniem  wielu  produktów  ubocznych.  Przeważnie 
są  to  węglowodory  parafinowe  i  etylenowe  (synteza  Kolbego).  Tak  np.  podczas  elek¬ 
trolizy  obojętnych  lub  słabokwaśnych  roztworów  octanowych,  na  gładkich  elektrodach 
platynowych,  powstaje  przy  dużych  gęstościach  prądu  etan,  a  przy  małych  gęstościach 
prądu  —  głównie  metan. 

Mechanizm  tej  wielokrotnie  badanej  i  do  niedawna  nie  wyjaśnionej  w  szczegółach  reakcji  ustalono 
przeprowadzając  elektrolizę  kwasu  octowego,  którego  cząsteczki  zawierały  deuter1*.  Stwierdzono,  że  przy 
dużych  gęstościach  prądu  następuje  prawie  wyłączne  wyładowanie  anionu,  przy  czym  powstający  rodnik 
rozpada  się  egzotermicznie  na  C02  i  rodnik  metylowy: 


2CH3COO-  -*  2CH3COO  +  2e^  -*  2CH3  +  2C02  -  20  kcal  -*  C2H6  +  2C02  -  94  kcal  (182) 

Zaadsorbowane  rodniki  metylowe  występują  przy  znacznych  gęstościach  prądu  w  tak  dużym  stężeniu, 
że  łączą  się  bardzo  szybko  tworząc  etan,  przy  czym  wydziela  się  około  94  kcal,  podobnie  jak  przy  łączeniu 
się  zaadsorbowanych  atomów  wodoru  na  elektrodzie.  Przy  małych  gęstościach  prądu  stężenie  rodników 
metylowych  jest  małe  i  zamiast  powstawania  etanu  zachodzi  reakcja  z  nadmiarem  kwasu  octowego  zgod¬ 
nie  z  równaniem 


CH3  +  CH3COOH 


CH4  +  CH2COOH  -  6  kcal 


(183) 


Z  faktu,  że  podczas  elektrolizy  CH3COOD  w  D20  powstaje  wyłącznie  CH4,  a  nie  CH3D,  wynika,  że 
czwarty  wodór  w  wydzielającym  się  metanie  pochodzi  z  grupy  metylowej  kwasu  octowego.  Reszta  czą¬ 
steczki  —  CH2COOH  ulega  przy  małych  gęstościach  prądu  spaleniu  przez  wydzielający  się  równocześnie 
tlen  z  utworzeniem  C02  i  HzO.  Jest  to  związane  z  faktem,  że  wydzielający  się  katodowo  wodór  zawiera 
początkowo  tylko  D2  i  w  miarę  upływu  czasu  następuje  jego  wzbogacenie  w  H2,  natomiast  metan  zawiera 
zawsze  tylko  wodór. 

Podczas  elektrolizy  wyższych  kwasów  tłuszczowych  na  anodzie  wydzielają  się  przeważnie  alkeny. 
Tak  np.  kwas  propionowy  jest  źródłem  głównie  etylenu  obok  małych  ilości  etanu,  butanu  i  etanolu.  Rów¬ 
nież  w  tym  przypadku  wprowadzając  deuter  można  jednoznacznie  stwierdzić,  że  odwodornienie  pier¬ 
wotnie  wydzielonego  rodnika  etanowego  następuje  pod  wpływem  równocześnie  wydzielającego  się  tlenu. 
Jeżeli  podda  się  elektrolizie  D3C — CH2 — COOH  albo  H3C — CD2 — COOH,  to  w  obu  przypadkach  pow- 


9  K.  Clusius  i  in.,  Z.  physik.  Chem.  (A)  190,  241  (1942);  191,  301  (1942);  192,  273  (1943). 
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stanie  taka  sama  cząsteczka  etylenu  D2C=CH2.  Tak  więc  wodór  odszczepiany  jest  z  grupy  metylowej, 
a  nie  z  grupy  metylenowej  rodnika  H3G — CD2,  ponieważ  w  przeciwnym  wypadku  powstawałyby  dwie 
różne  cząsteczki  etylenu,  których  ciężar  cząsteczkowy  różniłby  się  o  2. 

c)  Utlenianie  i  podstawianie  związków  organicznych 

Anodowe  utlenianie  związków  organicznych  przebiega,  jak  to  wynika  z  przytoczo¬ 
nego  przykładu  elektrolizy  kwasu  octowego,  nieodwracalnie,  ponieważ  następuje 
w  różnym  stopniu  rozkład  do  C02  i  H20.  Odwracalne  układy  redoks,  jak  np.  układ 
hydrochinon-chinon,  są  w  chemii  organicznej  stosunkowo  rzadkie.  Nawet  gdy  proces 
utleniania  na  anodzie  przeprowadza  się  stopniowo,  występują  prawie  zawsze  znaczne 
straty  prądu  i  substancji  w  wyniku  zbyt  daleko  posuniętego  utlenienia  (żywiczenie). 
Nawet  proste  utlenienie  pierwszorzędowego  alkoholu  albo  aldehydu  do  kwasu  karbo¬ 
ksylowego  zachodzi  z  wydajnością  mniejszą  niż  100%,  ponieważ  część  kwasu  jest 
utleniana  dalej.  W  wyniku  tego,  podczas  anodowego  utleniania  zwłaszcza  substancji 
aromatycznych,  powstaje  mieszanina  związków,  którą  zazwyczaj  trudno  rozdzielić. 

Szczegóły  procesu  utleniania  anodowego  są  zazwyczaj  nieznane.  Często  przyjmuje 
się,  podobnie  jak  w  przypadku  katodowej  redukcji  związków  organicznych,  którą  zapo¬ 
czątkowuje  wydzielenie  wodoru,  że  utlenianie  następuje  pod  wpływem  pierwotnie 
wydzielonego  tlenu.  Tlen  może  być  w  tym  przypadku  przenoszony  również  przez 
wyższe  tlenki  metali.  W  rzeczywistości  jednak  utlenienie  hydrochinonu  (analogicznie 
do  redukcji  chinonu  —  por.  p.  11  tego  rozdziału)  zachodzi  w  wyniku  bezpośredniej 
reakcji  z  cząsteczkami  wody  z  jednoczesnym  oddaniem  elektrodzie  elektronów.  Również 
w  tym  przypadku  przeniesienie  ładunku  określa  szybkość  i  jest  przyczyną  występują¬ 
cego  nadnapięcia.  Jest  więc  możliwe,  że  zachodzące  przy  zahamowanym  wydzielaniu 
tlenu  anodowe  utlenianie  przebiega  drogą  bezpośredniej  reakcji  związku  organicznego 
z  jonami  OH~  przy  jednoczesnym  przeniesieniu  elektronu  do  metalu.  Pierwotne  wy¬ 
dzielenie  tlenu  przy  tym  nie  zachodzi.  Hamowanie  procesu  wyładowania  określałoby 
więc  w  tym  przypadku  szybkość  i  potencjał  reakcji. 

W  związku  z  omówionymi  trudnościami  bezpośredniego  anodowego  utleniania 
substancji  organicznych,  do  elektrolitów  dodaje  się  nieorganiczne  przenośniki  tlenu, 
służące  w  pewnym  stopniu  jako  depolaryzatory  i  nadające  anodzie  określony  i  nieprze¬ 
kraczalny  potencjał.  W  tym  celu  stosuje  się  jony  metali,  które  występują  na  różnych 
stopniach  utlenienia  i  nadają  potencjał  redoks  odpornej  chemicznie  elektrodzie.  Naj¬ 
lepsze  wyniki  uzyskuje  się  utleniając  najpierw  anodowo  sól  nieorganiczną,  a  następnie 
oddziałując  nią  "na  utleniany  związek  organiczny.  W  ten  sposób  unika  się  dalszego  bez¬ 
pośredniego  utleniania  anodowego.  Jako  przenośniki  tlenu  okazały  się  tu  dogodne 
sole  manganu,  ceru  i  chromu.  Jony  cerowe  są  bardzo  silnym  środkiem  utleniającym 
(tabl.  41)  i  mogą  np.  w  roztworze  kwasu  siarkowego  utlenić  antracen  bezpośrednio 
do  antrachinonu.  Tak  samo  zachowuje  się  kwas  chromowy,  otrzymywany  przez  anodowe 
utlenienie  siarczanu  chromowego. 

Podobnie  jak  tlen  można  drogą  utleniania  anodowego  wprowadzić  do  cząsteczki  organicznej  chlo¬ 
rowiec  lub  inną  grupę  atomów,  np.  grupę  rodankową.  Najbardziej  znanym  przykładem  jest  tu  elektro- 
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chemiczne  otrzymywanie  jodoformu,  które  przeprowadza  się  na  skalę  techniczną.  W  tym  celu  poddaje 
się  elektrolizie,  na  anodzie  platynowej,  wodno-alkoholowy  roztwór  jodku  potasowego  lekko  zalkalizowany 
węglanem  sodu.  Najpierw  wydziela  się  jod.  Reakcję  następczą  można  wyrazić  równaniem: 

J2  +  20H-*±J-  +  J0-  +  H20  (184) 

Początkowo  powstaje  podjodynj  który  następnie  utlenia  alkohol  do  aldehydu: 

C2H5OH  +  JO-  -»■  CH3CHO  +  J"  +  H20  (185) 

Podstawienie  wodorów  w  aldehydzie  jodem  prowadzi  do  utworzenia  jodalu: 

CH3CHO  +  3  JO"  -*  CJ3CHO  +  3  OH-  (186) 

Następnie,  pod  wpływem  jonów  wodorotlenowych,  zachodzi  rozkład  jodalu  do  jodoformu  i  kwasu  mrów¬ 
kowego.  Podjodyn  utlenia  powstający  kwas  mrówkowy  do  węglanu: 

CJ3CHO  +  OH"  ->  CJ3H  +  HCOO-  ) 

,  \  (187) 

HCOO-  +  JO-  +  OH-  ->  CO|-+  J-  +  H20  J  . 

Tak  więc  do  utworzenia  jednego  mola  jodoformu  potrzeba  pięciu  moli  podjodynu.  Reakcja  sumaryczna 
na  anodzie  stanowi  sumę  równań  (184) — (187) 

3J-  +  C2H5OH  +  9  OH-  -»•  CJ3H  +  7H20  +  COf"  +  10  e“  (188) 

Równocześnie  na  katodzie  wydziela  się  wodór  zgodnie  z  równaniem 

IOH3O+  +  10  eT  -*  10H20  +  5H2  (189) 

a  sumaryczna  reakcja  elektrolizy  jest  następująca: 

3J“  +  C2H5OH  +  H30+  +  H20  -*  CJ3H  +  COr  +  SH2  (190) 

Tak  więc  podczas  elektrolizy  elektrolit  staje  się  coraz  bardziej  alkaliczny.  W  roztworach  alkalicznych 
z  podjodynu  drogą  szybkiej  reakcji  powstaje  również  jodan: 

3 JO--*  JOF  +  2J-  (191) 

w  wyniku  czego  maleje  wydajność  jodoformu.  W  związku  z  tym  powstającą  zasadę  zobojętnia  się  dopro¬ 
wadzając  podczas  elektrolizy  COz. 

W  podobny  sposób  można  otrzymać  chloral,  chloroform  i  bromoform.  Zastosowanie  odpowiednich 
rozpuszczalników  umożliwia  również  chlorowanie  związków  aromatycznych.  Tak  np.  można  stopniowo 
chlorować  benzen  elektrolizując  roztwór  benzenu  i  kwasu  solnego  w  lodowatym  kwasie  octowym.  Wzrost 
gęstości  prądu  i  temperatury  sprzyja  powstawaniu  produktów  coraz  bogatszych  w  chlor,  aż  do  utworzenia 
sześciochlorobenzenu.  Ponieważ  przy  małych  stężeniach  jonów  chlorkowych  potencjały  wydzielania 
chloru  i  tlenu  są  zbliżone,  często  występuje  jako  reakcja  uboczna  utlenianie  wprowadzonym  tlenem  i  wów¬ 
czas  powstają  chlorofenole  lub  chlorochinony.  Elektrochemicznie  można  również  chlorować  barwniki 
(otrzymywanie  eozyny  z  fluoresceiny  itp.). 
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13.  POTENCJAŁY  MIESZANE 

Dotychczas  omawialiśmy  głównie  zjawisko  polaryzacji  przy  przepływie  prądu  przez 
pojedyncze  elektrody  (por.  rozdz.  X,  p.  7),  na  których  zachodzi  tylko  jeden  proces 
określający  potencjał.  Zjawiska  nadnapięcia  przy  przepływie  prądu  przez  elektrodą 
mieszaną  (dwukrotną  lub  wielokrotną)  są  bardziej  złożone  i  odgrywają  dużą  rolę  w  prak- 


13.  Potencjały  mieszane 


577 


tyce,  zwłaszcza  w  procesach  korozji  metali.  Najpierw  omówimy  przypadek  najprostszy, 
gdy  oba  określające  potencjał  procesy  są  od  siebie  niezależne,  tzn.  nie  wpływają  na 
siebie  wzajemnie  i  dla  obu  zachodzi  tylko  jeden  z  podstawowych  rodzajów  polaryzacji 
(omówionych  w  p.  1  tego  rozdziału),  np.  wyłącznie  polaryzacja  aktywacyjna.  Jako 
specjalny  przykład  można  przytoczyć  układ  (X,130)  —  ZnS04/Zn  w  rozcieńczonym 

kwasie.  W  układzie  tym  obie  reakcje  cząstkowe  Zn2+  ^  Zn2+  oraz  H30++eó  H20+ 

-j-l/2H2  przebiegają  obok  siebie  i  są  zahamowane.  Jak  już  wspomniano  w  p.  7  rozdz.  X, 
w  przypadkach  takich  obserwuje  się  potencjał  mieszany.  W  warunkach  bezprądowych 
znajduje  się  on  pomiędzy  dwoma  równowagowymi  potencjałami  Ga!vaniego.  Wynika 
to  z  rozpatrzenia  krzywych  sx  —f(h)  i  e2  =  f(i2)  przedstawiających  zależność  polary¬ 
zacji  od  prądu  cząstkowego  dla  obu  procesów  określających  potencjał1).  Na  rys.  122 


Rys.  122.  Polaryzacja  elektrody  dwukrotnej  (schemat) 

przedstawiono  je  wraz  z  wykresem  krzywej  zależności  polaryzacji  od  prądu  sumarycz¬ 
nego  s  =  f{i  =  z'i+4),  który  otrzymuje  się  przez  nałożenie  prądów  składowych.  Rysunek 
ten  odnosi  się  do  zakresu  napięć  bliskich  stanowi  równowagi,  w  którym,  zgodnie  z  rów¬ 
naniem  (74),  przebieg  krzywych  jest  prostoliniowy.  Przy  tak  zwanym  potencjale  spo¬ 
czynkowym  i  =  0,  tzn.  anodowa  i  katodowa  składowa  prądu  kompensują  się.  Przy 
innych  potencjałach  zawsze  przeważa  jedna  z  nich,  co  oznacza,  że  przepływa  określony 
prąd  sumaryczny  i  —  Tak  więc  również  przy  potencjale  spoczynkowym  zachodzi 

nieodwracalna  wymiana  substancji,  którą  nazywa  się  korozjcfK  We  wspomnianym 
przykładzie  cynk  stale  przechodzi  do  roztworu  w  postaci  jonów  cynkowych  i  wydzie¬ 
lają  się  jony  H30+,  mimo  iż  wartość  prądu  sumarycznego  wynosi  0.  Z  rysunku  122 
wynika,  że  przy  potencjale  spoczynkowym  r]x  #  rj2.  W  odniesieniu  do  esp0cz.  można 
zdefiniować  sumaryczną  polaryzację  rj  #  s—  £spccz_,  która  różni  się  zarówno  od  rj i 
jak  i  od  f]2  i  jako  funkcja  i  =  z’i+4  opisana  jest  krzywą  zależności  polaryzacji  od  prądu 
sumarycznego  (lub  jako  funkcja  odwrotna  krzywą:  prąd  sumaryczny-napięcie3). 

X)  E.  Lange,  Z.  Elektrochem.  55,76  (1951). 

2)  C.  Wagner,  W.  T  raud,  Z.  Elektrochem.  44,  391  (1938). 

3)  Tego  rodzaju  potencjały  mieszane  mogą  pozorować  odchylenia  od  prawa  Faradaya.  Jeżeli  elektro¬ 
lizę  wykonuje  się  przy  potencjale  położonym  między  obydwoma  potencjałami  odwracalnymi,  to  oba 
procesy  cząstkowe  przebiegają  równocześnie  i  prąd  sumaryczny  może  być  mniejszy  niż  jeden  z  prądów 
cząstkowych.  Tak  np.  do  roztworu  może  przejść  1  mol  jonów  Zn 2+,  podczas  gdy  w  obwodzie  zewnętrznym 
przepływa  mniej  niż  2F. 
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Potencjał  spoczynkowy  można  obliczyć1)  przyrównując  do  siebie  gęstości  prądów 
cząstkowych  (i2  =  |ń|).  Przy  przyjętym  poprzednio  i  praktycznie  najważniejszym 
założeniu,  że  w  obu  procesach  występuje  jedna  polaryzacja  aktywacyjna,  z  równania 
(73)  wynika 


hi 


d2Z2F  ,  17  \ 

exp  RT  ^spocz-  Ei)  exp 


(1-a  2)z2F 

RT 


E2) 


hi 


—  a iZiF  . 

RT  vW>OCZ. 


Ei)— exp  - 


(1  —tt\)%\F 

RT 


(®spocz.  E\) 


(192) 


Bezpośrednie  rozwiązanie  względem  £spccz.,  możliwe  w  szczególnym 
gdy  ai  —  a2  =  1/2  i  zx  =  zZ}  ma  postać 


RT 
.  zF 


In  - 


T.  zFEi  ,  .  zFEz 
l01  exp  ~2RT  +2°2exP  ~2RT_ 


hi  exp 


—zFEx 
2  RT 


-z02exp 


zFE: 


2  RT 


przypadku 


(193) 


Jak  widać,  £spooz.  leży  w  pobliżu  tego  potencjału  równowagowego,  któremu  odpowiada 
większa  gęstość  prądu  wymiany.  Jeżeli  np.  i02  >  hi ,  to  £sp0Cz.  ~  Ez.  Ponieważ  gęstości 
prądów  wymiany  dla  elektrod  metalicznych  są  z  zasady  większe  niż  dla  elektrody  wo¬ 
dorowej,  to  potencjał  spoczynkowy  elektrody  dwukrotnej  typu  (X,130),'  której  odpo¬ 
wiadają  procesy  korozji  z  wydzielaniem  wodoru,  leży  w  pobliżu  potencjału  odwracał* 
nego  odpowiedniej  elektrody  metalicznej. 

Podobne  obliczenia  potencjału  spoczynkowego  można  wykonać,  gdy  obie  lub  jedna 
z  reakcji  cząstkowych  jest  zahamowana  przez  dyfuzję.  Należy  wówczas  wykorzystać2) 
równanie  (13).  Z  równania  (193)  otrzymuje  się  zależność  potencjału  spoczynkowego 
od  pH  różniczkując3 }  je  względem  lnflH30+.  Podstawiając  wyrażenie  (193)  do  drugiej 
połowy  równania  (192)  otrzymuje  się  dla  z  —  1  prąd  cząstkowy  wydzielania  wodoru, 
a  z  tego  szybkość  korozji  metalu  z  utworzeniem  jonów  jednowartościowych.  Dla  po¬ 
wyższego  przypadku  granicznego,  gdy  i0 Me  >  hn,  otrzymuje  się 


?Me 


*0h  exp 


F  (Eyie  Eh) 

2  RT 


—  exp 


F(Eue  En) 

2  RT 


;(194) 


Gdy  EMe  =  En,  to  i  —  0,  co  oznacza,  że  korozja  nie  zachodzi.  Korozja  zachodzi 
wtedy,  gdy  En  >  EMe,  albo  [równanie  (X,  1 1 1)],  gdy 

~  Eom^F  /inc\ 

«H3o+  >  «Me+exp  .  (195) 

(EoMe  oznacza  potencjał  normalny  odpowiedniej  elektrody  metalicznej).  Z  równań 
(194)  i  (195)  wynika  znana  zależność  szybkości  korozji  połączonej  z  wydzielaniem  wodoru 
od  nadnapięcia  wodoru,  pH  i  położenia  odpowiedniego  metalu  w  szeregu  napięciowym. 

G.  E.  K  i  m  b  a  1 1 ,  J.  Chem.  Phys.  8,  199  (1940). 

2)  G.  E.  Kimball,  loc.  cit.,  oraz  J.  0’M.  Bockris,  B.  E.  Conway,  Modern  Aspects 
of  Electrochemistry,  London  1954,  str.  253. 

3)  G.  E.  Kimball,  A.  G  1  a  s  s  n  e  r,  J.  Chem.  Phys.  8,  815,  820  (1940). 
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Podobne  rozważania  odnoszą  się’do  korozji  związanej  z  pobraniem  tlenu  lub  z  wydzie¬ 
laniem  jonu  innego  metalu  w  procesie  katodowym1). 

W  wyprowadzonych  zależnościach  przyjęto  (oprócz  wprowadzonych  uproszczeń, 
że  <xi  =  a2  =  1/2;  i0Ue  >  z0H)  wyżej  wspomniane  założenie,  że  różne  procesy  okreś¬ 
lające  potencjał  są  od  siebie  niezależne.  Założenie  to  nie  zawsze  odpowiada  rzeczy¬ 
wistości.  Często  zwłaszcza  przy  katodowym  lub  anodowym  obciążeniu  elektrody  właś¬ 
ciwości  jej  mogą  ulec  takim  zmianom,  że  hamowanie  poszczególnych  procesów  zwiększa 
się  lub  maleje, “»co  powoduje  zmianę  nachylenia  krzywych  polaryzacja-prąd  cząstkowy 
na  rys.  122.  Jeżeli  proces  cząstkowy  1  jest  początkowo  mało  zahamowany,  a  proces 
cząstkowy  2  silnie,  to  obciążenie  anodowe  może  doprowadzić  do  utworzenia  warstewki 
ochronnej  (por.  p.  14  tego  rozdziału),  w  wyniku  czego  proces  1  jest  silnie  zahamowany } 
a  proces  2  przebiega  prawie  bez  zahamowań.  Praktycznie  z  ,, pojedynczej”  elektrody 
może  przejściowo  powstać  „dwukrotna”,  a  następnie  ponownie  „pojedyncza”.  Odpo¬ 
wiednio  do  zachodzących  zmian  reakcji  określającej  potencjał  mówi  się  w  tym  przy¬ 
padku  o  polaryzacji  zmiennej.  Odgrywa  ona  rolę  przy  przechodzeniu  elektrody  ze  stanu 
„aktywnego”  w  stan  „pasywny”  (por.  p.  14c  tego  rozdziału). 

14.  ANODOWE  WARSTEWKI  OCHRONNE  I  PASYWACJA 
a)  Polaryzacja  oporowa 

Z  wymienionych  w  p.  1  tego  rozdziału  rodzajów  polaryzacji  nie  omawiano  dotychczas 
polaryzacji  oporowej  rja.  Występuje  ona,  jak  się  przekonamy,  przede  wszystkim  podczas 
anodowego  tworzenia  warstewek  ochronnych  i  odpowiada  omowemu  spadkowi  na¬ 
pięcia  na  elektrodzie.  Spadek  ten  wywołany  jest  oporem  warstewki  przy  przejściu 
jonów  lub  elektronów.  Polaryzację  oporową  można  oddzielić  od  innych  rodzajów  po¬ 
laryzacji  na  podstawie  znacznie  większej  szybkości  jej  ustalania  się2).  W  tym  celu  bada 
się  zmianę  polaryzacji  w  .czasie  metodami  niestacjonarnymi  (p.  7b  tego  rozdziału), 
najlepiej  metodą  prądu  zmiennego  lub  krótkich  impulsów  prostokątnych  prądu  stałego, 
np.  przy  stałej  gęstości  prądu. 

Obwód  zastępczy  źle  przewodzącej  warstewki  ochronnej  odpowiada,  podobnie 
jak  w  przypadku  polaryzującej  się  elektrody  (por.  rozdz.  XIII,  p.  1)  kondensatorowi 
z  upływnością,  czyli  w  najprostszym  przypadku  oporowi  omowemu : 

*„  =  <4  (196) 

i 

a,  zgodnie  z  równaniem  (1,2),  oznacza  opór  właściwy,  l  i  q  —  odpowiednio  grubość 
i  przekrój  warstewki,  z  równolegle  lub  szeregowo  połączonymi  pojemnościami  [rów¬ 
nanie  (1,76)] 

_ ;  =  (197) 

0  E.  Lange,  K.  Nage  1,  Z.  Elektrochem.  44,  792,  856  (1938). 

2)  G.  Fal  k,  E.  Lange,  Z.  Elektrochem.  54,  132  (1950) ;  G.  Falk,  M.  K  r  i  e  g,  E.  Lange, 
ibid.  55,  396  (1951). 
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e  oznacza  stałą  dielektryczną  warstewki.  Polaryzacja  oporowa  nie  ustala  się  więc  na¬ 
tychmiast,  lecz  po  upływie  skończonego  czasu,  przy  czym  stała  czasowa  określona 
jest  wzorem: 

t  =  RQCa  =  -g-  (198) 

Ponieważ  opór  właściwy  a  jest  bardzo  różny  w  zależności  od  rodzaju  warstewki  ochron¬ 
nej,  to  i  stała  czasowa  może  się  znacznie  zmieniać.  Dla  warstewek  dość  dobrze  przewo¬ 
dzących  (np.  dla  wielu  warstewek  pasywujących)  wielkość  %  jest  tego  samego  rzędu 
co  stała  czasowa  oporu  elektrolitu  i  może  być  w  ten  sam  sposób  zmierzona. 

b)  Mechanizm  przewodnictwa  warstewek  ochronnych 

Polaryzacja  oporowa  anodowych  warstewek  ochronnych  może  przyjmować  bardzo 
różne  wartości.  W  niektórych  przypadkach,  np.  w  układzie  Ag  lub  Pb/H  Hala<1,  jest 
ona  tego  samego  rzędu  co  polaryzacja  aktywacyjna  lub  dyfuzyjna,  a  więc  wynosi  od 
kilku  miliwoltów  do  1  V.  W  innych  przypadkach  osiąga  wartości  tak  wysokie  (do 
1000  V),  że  można  zaobserwować  przebicie  iskrowe.  W  wyniku  tej  polaryzacji  szybkość 
anodowego  rozpuszczania  danego  metalu  maleje  w  większym  lub  mniejszym  stopniu. 
Gdy  spadnie  praktycznie  do  zera,  mówimy  o  pasywacji  metalu. 

Według  dawniejszych  poglądów,  rozwiniętych  głównie  przez  Mullera1),  warstewki 
ochronne  tworzą  się  w  wyniku  przechodzenia  metalu  w  postaci  kationu  do  roztworu, 
aż  do  osiągnięcia  iloczynu  rozpuszczalności  soli  (zależnie  od  występującego  anionu). 
Wskutek  hydrolizy  może  również  powstawać  zasadowa  sól  lub  tlenek.  Związki  te  po¬ 
krywają  anodę  i  stawiają  przy  przepływie  prądu  dodatkowy  opór2). 

Obecnie  przeważa  pogląd3),  że  tworzenie  warstewek  ochronnych  nie  musi  być 
poprzedzone  elektrolitycznym  powstawaniem  uwodnionych  kationów,  ale  może  na¬ 
stąpić  w  wyniku  bezpośredniej  reakcji  metalu  z  anionami  elektrolitu4).  W  rzeczywistości, 
powstawanie  anodowych  warstewek  tlenkowych  i  wodorotlenkowych  obserwuje  się 
również  w  roztworach  silnie  kwaśnych,  w  których,  nawet  przy  dużych  gęstościach 

W.  J.  Muller,  Die  Bedeckungstheorie  der  Passivitat  der  Metalle  und  ihre  experim.  Begriin- 
dung,  Verlag  Chemie,  1933 ;  W.  J.  Muller,  W.  Machu,  Mh.  Chem.  63,  347  (1934). 

2)  Jeżeli  roztwór  jest  od  razu  nasycony  względem  soli,  to  tworzy  się  pewnego  rodzaju  „elektroda 
drugiego  rodzaju”,  tak  jak  uprzednio  omówiona  elektroda  chlorosrebrna  lub  tlenkowa  (rozdz.  XI,  p.  2c). 
W  obecności  elektrolitów  podstawowych  (soli  przewodzących),  zgodnie  z  warunkiem  elektroobojętności 
w  każdym  miejscu  warstwy  dyfuzyjnej  i  uwarunkowanego  tym  spadku  stężenia,  dla  każdego  jonu  może 
zdarzyć  się,  że  osad  nie  powstaje  bezpośrednio  na  anodzie,  lecz  dopiero  w  określonej  odległości  od  niej 
(tworzenie  smug).  Zostało  to  wykorzystane  do  celów  preparatywnych;  por.  C.  Wagner,  J.  Electro- 

' chem.  Soc.  101,  60  (1954);  K.  Nagel,  Z.  Elektrochem.  59,  696  (1955). 

3)  E.  Muller,  K.  S  c  h  w  a  b  e,  Z.  Elektrochem.  38,  407  (1932) ;  39, 414, 815  (1933) ;  K.  Huber, 
Helv.  Chim.  Acta  26,  1037,  1253  (1943);  W.  Jaenicke,  ,,Passivierende  Filme  und  Deckschichten”, 
Berlin  1956,  str.  160;  K.  S  c  h  w  a  b  e,  Z.  physik.  Chem.  205,  304  (1956). 

4>  Rozważania  te  są  podobne  do  rozważań  dotyczących  katodowej  redukcji  związków  organicznych, 
która  również  nie  musi  przebiegać  przez  pierwotne  stadium  wyładowania  jonów  H3Oh  (rozdz.  XIV, 

p.  11). 
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prądu,  zubożenie  w  jony  H30+,  następujące  w  wyniku  przenoszenia,  nie  może  po¬ 
wodować  tak  znacznego  podwyższenia  pH,  by  mogło  nastąpić  wytrącenie  tlenku  lub 
wodorotlenku1 Możliwe  są  następujące  reakcje: 

Me  +  Br~  MeBr  +  eo  (199) 

2  Me  +  2wOH~  Me20„  +  wH20  +  2nt^  (200a) 

2 Me  +  3»H20  Me20B  +  2«H30+  +  2eó  (200b) 

Polaryzacja  oporowa  i  właściwości  powstających  warstewek  zależą  w  sposób  zasad¬ 
niczy  od  panującego  w  nich  mechanizmu  przewodzenia.  Zależnie  od  tego,  czy  warstewka 
jest  nieprzewodząca,  czy  wykazuje  głównie  przewodnictwo  jonowe,  czy  elektronowe, 
zachowanie  jej  jest  różne.  Dotyczy  to  zwłaszcza  czasu  narastania  warstewki  i  ustalają¬ 
cego  się  w  czasie  stanu  stacjonarnego  elektrody. 

Warstewki  nieprzewodzące 

Jeżeli  warstewką  powstająca  w  wyniku  anodowego  utleniania  jest  nieprzewodząca, 
to  przy  stałej  gęstości  prądu  następuje  wzrost  rzeczywistej  gęstości  prądu  na  nie  po¬ 
krytych  częściach  powierzchni  elektrody  w  stosunku  do  pozornej  gęstości  prądu  obli¬ 
czonej  z  wymiarów  elektrody.  Prowadzi  to  do  wystąpienia  polaryzacji  stężeniowej, 
co  pociąga  za  sobą  wzrost  potencjału  w  porach  warstewki,  aż  do  wystąpienia  nowego 
procesu  elektrodowego:  albo  metal  przechodzi  do  roztworu  na  wyższym  stopniu  utle¬ 
nienia  (np.  Cr  w  kwasie  siarkowym  tworzy  CrOi-),  albo  następuje  wyładowanie  anionów 
(wydzielanie  tlenu),  albo  tworzy  się  nowa  warstewka  o  innych  właściwościach  (pasy¬ 
wacja).  Gdy  nie  ma  takich  możliwości,  potencjał  wzrasta  aż  do  wartości  przebicia 
iskrowego,  gdy  warstewka  nieprzewodząca  jest  całkowicie  szczelna.  Przypadek  taki 
występuje  na  elektrodach  glinowych  i  tantalowych,  które  praktycznie  przerywają  prąd 
anodowy  i  w  związku  z  tym  mogą  służyć  jako  prostowniki  prądu  zmiennego2). 

.Warstewki  porowate,  praktycznie  nieprzewodzące,  w  których  przewodzenie  prądu 
odbywa  się  w  porach  napełnionych  elektrolitem,  można  odróżnić3 }  w  ten  sposób,  że 
ich  opór  jest  proporcjonalny  do  oporu  elektrolitu. 

Franck4)  wykazał,  że  w  przypadku  powstawania  warstewki  nieprzewodzącej  gal- 
wanostatyczna  krzywa  włączeniowa  (por.  p.  7  tego  rozdziału),  tzn.  zależność  potencjału 
od  czasu  przy  nagłym  włączeniu  stałego  natężenia  prądu,  ma  bardzo  charakterystyczny 
przebieg.  Między  pozorną  (geometryczną)  gęstością  prądu  4  a  rzeczywistą  gęstością 
prądu  w  porach  iw  zachodzi  zależność 

_ _  4  =  4(l-6>)  (201) 

Wzrost  stężenia  jonów  OH-  przy  anodzie  jest  jednakże  możliwy,  z  jednej  strony,  wskutek  omo¬ 
wego  spadku  potencjału  spowodowanego  brakiem  elektrolitu  (rozdz.  XIV,  p.  3b),  a  z  drugiej  strony, 
w  przypadku  elektrod  mieszanych,  wskutek  przepływu  stacjonarnego  katodowego  prądu  cząstkowego 
połączonego  z  ciągłym  zużywaniem  jonów  H30+;  por.  E.  Lange,  Z.  Elektrochem.  59,  638  (1950). 

2>  Możliwe,  że  działanie  zaporowe  zależy  również  od  dodatkowo  zaadsorbowanego  tlenu;  por. 
H.  H.  U  h  1  i  g,  S.  S.  Lord,  J,  Electrochem.  Soc.  100,  216  (1953).  Dalsze  informacje  patrz  L.  Y  o  u  n  g, 
Trans.  Faraday  Soc.  52,  502,  515  (1956). 

3)  W.  Jaenicke,  R.  P.  Tischer,  H.  Gerischer,  Z.  Elektrochem.  59,  448  (1955). 

U.  F.  Franek,  Z.  Naturforsch.  4a,  378  (1949). 


582 


XIV.  Polaryzacja  elektryczna  i  kinetyka  procesów  elektrodowych 


gdzie  6  oznacza  stopień  pokrycia  elektrody.  Przyjmując,  że  tworzenie  się  warstewki 
jest  zgodne  z  prawem  Faradaya,  otrzymuje  się  wyrażenie 

t  =  ki°  <202> 

w  którym  k  jest  stałą  (jest  to  stopień  pokrycia  wywołany  przez  1  kulomb  na  1  cm2). 
Należy  również  uwzględnić,  że  tworząca  się  warstewka  rozpuszcza  się  jednocześnie 
w  elektrolicie  i  że  to  rozpuszczanie  zachodzi  ze  skończoną  szybkością.  W  określonych 
warunkach  konwekcji  (stałe  mieszanie  elektrolitu  i  w^tworzona  tą  drogą  warstwa  dy¬ 
fuzyjna  Nernsta  —  por.  rozdz.  XIV,  p.  3b)  szyDkość  ta  jest  stała  i  niezależna  od  6  oraz 
od  potencjału  elektrody.  Wyrażając  ją  przez  stałą  część  iK  pozornej  gęstości  prądu, 
tzn.  równoważnikową  gęstość  prądu  korozji1  \  zamiast  wyrażenia  (202)  otrzymamy 

-§■  =  k(is-iK)  (203) 

Ponieważ  przy  przebiegu  galwanostatycznym  is  jest  również  stałe,  po  scałkowaniu 
uzyskuje  się 

6  =  k  (4 — iK)  t  (204) , 


a) 

warstwa 

nleprzewodząca 

et 

l - ^ 

1 

1 

1 

1 

Z  t 

b) 

warstwa 
o  przewodnictwie 
jonowym 

et 

J _ _ 

k 

c) 

warstwa 
o  przewodnictwie 
elektronowym 

> 

Si 

wydzielanie  O2 

=^~  ’——±- — *- 

t 

Rys.  123.  Galwanostatyczne  krzywe  potencjał-czas  otrzymane  podczas  tworzenia  różnych  warstewek 

anodowych 


Czas  potrzebny  do  całkowitego  pokrycia  elektrody  (6 

1 


1)  określony  jest  wzorem 


T  = 


k  (is  ig) 


(205) 


l)  Wyrównuje  ona  straty  warstwy  powstałej  w  wyniku  rozpuszczania. 
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Z  równań  (201),  (204),  (205)  otrzymuje  się  rzeczywistą  gęstość  prądu  w  porach 


tg  tg  k 

1—6'  k(is—iK)(t—t)  t — t 


(206) 


Na  wykresie  iw-t  obrazem  tego  równania  jest  hiperbola,  której  asymptotami  są  oś  t 
i  przesunięta  do  t  —  r  oś  iw.  Jeżeli  przyjąć,  że  krzywa  prąd-napięcie  jest  w  pierwszym 
przybliżeniu  liniowa,  to  et  —  f(t)  ma  po  włączeniu  prądu  postać  hiperboli  (rys.  123a): 

k" 

£i  =  eodwr.  H  “ _ ^  (207) 

Tego  rodzaju  krzywe  są  istotnie  często  obserwowane  (rozdz.  XIV,  p.  14c  irozdz.  XV, 
P-  I)- 


Warstewki  o  przeważającym  przewodnictwie  jonowym 


Proces  narastania  przebiega  w  podobny  sposób  jak  w  przypadku  warstewek  nie- 
przewodzących  również  wówczas,  gdy  tworząca  się  w  wyniku  anodowego  utleniania 
warstewka  wykazuje  przewodnictwo  jonowe.  Jest  to  spowodowane  tym,  że  opór  war¬ 
stewki  jest  zawsze  większy  od  oporu  elektrolitu.  Gdy  opory  spowodowane  przez  wzrasta¬ 
jące  pokrycie  i  odpowiednio  wzrastające  nadnapięcie  dyfuzyjne  stają  się  porównywalne, 
następuje  zamknięcie  warstewki,  która  od  tej  chwili  całkowicie  przejmuje  przewodzenie 
prądu.  Pierwszą  fazę  (wspólne  przewodzenie  przez  warstewkę  i  pory)  obserwuje  się 
często1 w  drugiej  fazie  (warstewka  zamknięta)  potencjał  elektrody  zależy  głównie 
od  grubości  l  powstającej  warstewki.  Szybkość  narastania,  analogicznie  do  równania 
(203),  określona  jest  wzorem 


*<s> 

1 

l£, 

ST 

ii 

(208) 

W  warunkach  galwanostatycznych 

/  K  (ts  ?jj)  t 

(209) 

Przyjmując,  że  opór  właściwy  warstewki  a  jest  stały  i  że  w  pierwszym 
krzywa  zależności  natężenia  od  napięcia  ma  przebieg  liniowy,  tak  że 

przybliżeniu 

£j  =  S[a  csl is 

(210) 

otrzymuje  się  z  równań  (209)  i  (210)  krzywą  zależności  potencjału  od  czasu 

f ,■  S[a  d-  Kais(is  i t  =  Sja  ~\~K  t 

(211) 

Potencjał  wzrasta  więc  liniowo  z  czasem  (por.  rys.  123b).  Potencjał  dopiero  co  zamknię¬ 
tej  warstewki  oznaczono  przez  eia.  Jeżeli  szybkość  korozji  jest  bardzo  mała  {IrĄ  h), 
to  st  rośnie  proporcjonalnie  do  kwadratu  is.  Przebieg  krzywej  zależności  potencjału 
od  czasu  jest  w  tym  przypadku  zupełnie  inny,  niż  dla  warstewek  nieprzewodzących. 

Przeważające  przewodnictwo  jonowe  stwierdzono  w  utworzonych  w  wyniku  utle¬ 
niania  anodowego  warstewkach  halogenków  srebra2).  Ich  przewodnictwo  właściwe  nie 


!)  K.  Schwabe,  Z.  physik.  Chem.  205,  304  (1956). 

2)W.  Jaenicke,  Z.  Elektrochem.  55,186  (1951);  I.  Pfeiffer,  K.  Hauffe,  W.  J  a  e- 
nicke,  ibid.  56,  728  (1952). 
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zależy  od  grubości  warstewki  i  w  warunkach  galwanostatycznych  równanie  (211)  jest 
dobrze  spełnione.  Również  halogenki  srebra  wytrącone  chemicznie  wykazują,  prawie 
wyłącznie,  przewodnictwo  kationowe,  jak  to  wynika  z  pomiarów  liczb  przenoszenia 
(por.  tabl.  3).  Natomiast  w  stopionym  i  ponownie  zakrzepłym  bromku  srebra,  jak 
i  w  monokryształach  AgBr,  przewodnictwo  jonowe  jest  o  trzy  rzędy  wielkości  mniejsze1) 
i  przeważa  przewodnictwo  elektronowe.  Wynika  z  tego,  że  wysokie  przewodnictwo 
jonowe  w  względnie  nieszczelnych  warstewkach  elektrolitycznych  (aż  do  10~4O_1  •  cm-1) 
polega  nie  tylko  na  wędrówce  jonów  poprzez  miejsca  międzysieciowe  i  luki  (por.  rozdz. 
IX,  p.  5),  ale  na  wędrówce  wzdłuż  granic  ziaren.  Do  tego  wniosku  prowadzą  również 
inne  doświadczenia,  np.  badanie  dyfuzji  powierzchniowej2)  AgBr. 

Warstewki  o  przeważającym  przewodnictwie  elektronowym 

Przewodnictwo  to  występuje  przede  wszystkim  w  warstewkach  tlenkowych,  tworzą¬ 
cych  się  podczas  pasywacji  metali.  Przewodnictwo  jonowe  jest  w  nich  tysiąckrotnie 
mniejsze  niż  przewodnictwo  elektronowe.  Powstawanie  takiej  warstewki  można  opi¬ 
sać3)  w  sposób  następujący:  przyjmuje  się,  że  tworzenie  tlenku  według  równania  (200) 
zachodzi  w  wyniku  bezpośredniej  reakcji  metalu  z  jonami  OH  : 

2Me  +  2/zOH~  Me2On  +  mH20  -f  2neo  (200) 

Potencjał  równowagowy  E2  tej  reakcji  jest  zazwyczaj  o  kilkaset  miliwoltów  wyższy  od 
potencjału  równowagowego  Ex  tworzenia  jonów 

Me  Men+-f«eo  (212) 

Krzywe  zależności  prądu  cząstkowego  od  napięcia  dla  obu  tych  procesów  przedstawiono 
na  rys.  124.  Rysunek  ten  jest  analogiczny  do  rys.  122.  Ponieważ  dla  metali  łatwo  pasywu- 
jących  się  oba  procesy  są  zahamowane  (p.  13  tego  rozdziału),  to  dla  elektrod  pokrytych 
tlenkiem  może  ustalić  się  potencjał  mieszany  espOQZ.,  przy  którym  obie  reakcje  (200) 
i  (212)  przebiegają  w  kierunkach  przeciwnych  z  jednakowymi  gęstościami  prądu. 
Wówczas  jony  metalu  przechodzą  do  roztworu  i  tlenek  ponownie  redukuje  się  do  metalu. 
Przy  polaryzacji  anodowej  warstwa  tlenkowa  może  tworzyć  się  dopiero  po  osiągnięciu 
potencjału  E2  (gęstość  prądu  ix).  Jest  to  możliwe,  gdy  początkowo  powstaje  warstewka 
niepr  ze  wodząca  (np.  w  wyniku  przekroczenia  iloczynu  rozpuszczalności  lub  hydrolizy), 
wskutek  czego  wzrasta  rzeczywista  gęstość  prądu,  a  w  związku  z  tym  również  potencjał, 
w  sposób  opisany  w  p.  14b  rozdz.  XIV,  aż  do  osiągnięcia  potencjału  E2.  Istotnie, 
obserwowano  powstawanie  (np.  na  żelazie)  dobrze  widocznej  warstewki,  która  następnie 
znowu  się  rozpuszcza.  Druga  możliwość  polega  na  tym,  że  polaryzacja  dyfuzyjna 
i  aktywacyjna  wystarczają  do  osiągnięcia  E2  (przypadek  ten  zachodzi  dla  niklu,  który 
wykazuje  bardzo  wysoką  polaryzację  aktywacyjną).  Po  osiągnięciu  E2  zaczyna  się  two¬ 
rzyć  warstewka  tlenkowa  według  równania  (200),  podczas  gdy  ewentualnie  pierwotna 
warstewka  rozpuszcza  się  ponownie  w  elektrolicie. 

1}  I.  s  h  a  p  i  r  o,  I.  K  o  1 1  h  o  f  f,  J.  Chem.  Phys.  15,  41  (1947). 

2)  C.  R.  Berry,  J.  Opt.  Soc.  Am.  40,  615  (1950). 

3)  U.  F.  Franek,  Z.  Naturforsch.  4a,  378  (1949),  oraz  w  „Hałbleiterprobleme”,  t.  II,  Braun- 
schweig  1955. 
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Rys.  124.  Krzywe  zależności  prądu  cząstkowego  i  sumarycznego  od  napięcia  dla  elektrody  pasywowanej 


Kształt  zaczynającej  się  w  tym  punkcie  (ale  nie  obserwowanej  bezpośrednio)  galwanóstatycznej 
krzywej  potencjał-czas  można  określić  na  podstawie  następujących  rozważań:  pomiędzy  prawdziwą 
a  pozorną  gęstością  prądu  zachodzi  tu  również  zależność  (201),  ponieważ  warstewka  tlenkowa,  pomimo 
jej  przewodnictwa  elektronowego,  nie  bierze  początkowo  udziału  w  przewodzeniu  prądu.  Jest  to  spowo¬ 
dowane  faktem,  że  nie  następuje  jeszcze  wyładowanie  anionów.  Ponieważ  reakcje  (200)  i  (212)  przebiegają 
równocześnie,  to 

iw  —  *i+*2  (213) 

a  po  uwzględnieniu  równania  (201) 

4  =  O'i+4)(l-0)  (214) 

Powstawanie  warstewki  tlenkowej  określone  jest  przez  prąd  cząstkowy  i2{  1—0)  i  dlatego 

dd 

-~=ki2(  1-6)  (215) 

dt 


7j  równań  (214)  i  (215)  po  scałkowaniu,  przy  założeniu,  że  is  jest  stałe  (przebieg  galwanostatyczny)  oraz 
że  między  e  a  lub  i2  zachodzi  zależność  liniowa,  wynika  wzór 


Bi 


—  b2-\- 


B2  £gpocz. 
eA(r-t)_  i 


(216) 


We  wzorze  tym  A  jest  stałą  zależną  od  k,  ix  oraz  nachyleń  obu  krzywych  zależności  prądu  cząstkowego 
od  napięcia.  Wartość 

r  s  —  ln  — — —  (217) 

A  is-ix 

jest  również  stałą  (ma  ona  wymiar  czasu),  która  podobnie  jak  równanie  (205)  wskazuje,  po  upływie  jakiego 
czasu  Si  wzrasta  do  nieskończoności  lub  pokrycie  jest  całkowite.  Gdy  potencjał  osiągnie  wartość  potencjału 
wyładowywania  jonów  OH-,  warstwa  tlenkowa  zaczyna  początkowo  przewodzić  prąd  częściowo,  a,  po 
pokryciu  całkowitym,  wyłącznie,  o  ile  można  pominąć  gęstość  prądu  korozyjnego.  Krzywą  galwano- 
statyczną  opisaną  równaniem  (216)  przedstawiono  na  rys.  123c.  Gdy  rozpoczyna  się  proces  wyładowania 
jonów  OH-,  wykres  przechodzi  w  linię  poziomą,  która  odpowiada  nadnapięciu  wydzielania  tlenu  na  war¬ 
stewce  tlenkowej,  przy  stałej  gęstości  prądu  is. 
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Występowanie  takiej,  pozbawionej  porów1’  i  wykazującej  przewodnictwo  elektro¬ 
nowe  warstewki  przejawia  się  w  ten  sposób,  że  praktycznie  ustaje  anodowe  rozpusz¬ 
czanie  metalu;  metal  staje  się  „pasywny”  i  zachowuje  się  tak,  jak  odporna  elektroda 
z  metalu  szlachetnego.  Tę  „tlenkową”  teorię  wysunął  Faraday2);  kwestionowano  ją 
często,  ponieważ  istnienie  wspomnianej  warstwy  jest  trudne  do  wykazania3 h. Na  głównie 
elektronowe  przewodnictwo  takich  warstewek  wskazuje  fakt,  że  z  reguły  reagują  one 
w  sposób  prawidłowy  na  zmianę  stężenia  w  układach  redoks4).  Można  więc  na  nich,  tak 
jak  na  metalach  szlachetnych,  mierzyć  potencjały  redoks.  Obserwowane  w  poszczegól¬ 
nych  przypadkach,  np.  na  anodowo  wydzielonym  Pb025),  bardzo  znaczne  przewod¬ 
nictwo  elektronowe,  tłumaczy  się6)  zazwyczaj  przewodnictwem  nadmiarowych  elektro¬ 
nów,  związanych  z  nadstechiometryczną  zawartością  tlenku  na  metalu  (por.  rozdz. 
I,  p.  1).  Małe  przewodnictwo  jonowe  warstewek  pasywnych  jest  powodem  ich  bardzo 
małej  grubości  (100  A)7).  Ponieważ  warstewka  ulega  stałemu,  choć  powolnemu  roz¬ 
puszczaniu  przez  elektrolit  (korozja),  to  po  pewnym  czasie  musi  ustalić  się  grubość 
stacjonarna,  gdyż  warstewka  może  odtwarzać  się  tylko  w  wyniku  przechodzenia  przez 
nią  jonów. 


c)  Pasywacja  żelaza 

Opisane  w  ostatnim  ustępie  właściwości  warstewek  ustalono  głównie  prowadząc 
badania  nad  anodową  pasywacją  żelaza8).  Dotyczy  to  przedstawionego  w  p.  14b  tego 
rozdziału  mechanizmu,  według  którego  początkowo  tworzy  się  porowata,  nieprzewo- 
dząca  warstwa,  która  następnie  rozpuszcza  się  w  elektrolicie  z  jednoczesnym  wytworze¬ 
niem  warstewki  pasywnej,  wykazującej  przewodnictwo  elektronowe.  Równanie  (205), 
pozwalające  wyznaczyć  czas  potrzebny  do  wystąpienia  pasywacji,  jest  dobrze  spełnione9) : 
1/t  jest  proporcjonalne  do  pozornej  gęstości  prądu  is.  Rozprzestrzenienie  się  warstewki, 
pasywnej  na  całą  powierzchnię  elektrody  wymaga  określonego  ładunku. 

Stacjonarną  krzywą  zależności  natężenia  od  napięcia  dla  żelaza  win  H2S04 ,  w  wa¬ 
runkach  potencjostatycznych  (por.  p.  7b  tego  rozdziału)  przedstawiono  na  rys.  12510). 

ł>  K.  J.  V  e  1 1  e  r,  Z.  Elektrochem.  55,  274  (1951). 

2>  M.  F  a  r  a  d  a  y,  Phil.  Mag.  9,  53  (1836). 

3)  Na  przykład  na  podstawie  pomiarów  optycznych:  L.  Tronstad  i  in.,  Trans.  Faraday  Soc. 
30,  349  (1934);  31, 1151  (1935);  Z.  physik.  Chem.  (A)  170,  172  (1934). 

4)  L.  de  Bruyn,  Rec.  trav.  chim.  Pays-Bas  40,  30  (1921). 

5)  U.  B.  Thomas,  Trans.  Electrochem.  Soc.  94,  42  (1948). 

6>  K.  H  u  b  e  r,  Helv.  Chim.  Acta  26,  1037,  1253  (1943);  27,  1443  (1944). 

7)  Por.  np.  K.  J.  Yetter,  Z.  Elektrochem.  58,  230  (1954);  K.  G.  Weil,  ibid.  59,  711  (1955); 
A.  P  o  1  i  t  y  c  k  i,  Experimentelle  Methoden  zur  Untersuchung  diinner  Oxidschichten  auf  Metallen, 
w  zbiorze  ,,Passivierende  Filme  und  Deckschichten”,  Berlin  1956. 

8)  Podobne  zjawiska  obserwuje  się  podczas  czysto  chemicznej  pasywacji  w  kwasie  azotowym,  któ¬ 
rego  właściwości  utleniające  można  pozornie  zastąpić  równoważną  gęstością  prądu  anodowego. 

9)  K.  G.  Weil,  K.  F.  B  o  n  h  o  e  f  f  e  r,  Z.  physik.  Chem.  N.  F.  4,  175  (1955). 

10)  J.  H.  B  a  r  1 1  e  1 1,  J.  S  t  e  p  h  a  n  s  o  n,  J.  Electrochem.  Soc.-  99,  504  (1952);  U.  F.  Franek, 
Z.  physik.  Chem.  N.F.  3,  183  (1955);  „Stacjonarna”  oznacza,  że  dla  każdego  nałożonego  potencjału  usta¬ 
lają  się  warunki,  w  których  warstewka  nie  zmienia  się,  czyli  nie  wzrasta  i  nie  ulega  korozji. 
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Do  chwili  osiągnięcia  potencjału  460  mV  tworzy  się  warstewka  pierwotna,  przy  czym 
prąd  płynący  w  porach  kompensuje  prąd  korozji  warstewki  przez  elektrolit.  Ponieważ 
korozja  nie  zależy  od  potencjału,  ta  „równoważna  gęstość  prądu  korozji”  jest  stała 
aż  do  osiągnięcia  0,5  V.  Przy  tym  potencjale  zaczyna  powstawać  wtórna  warstewka 
pasywująca,  przy  równoczesnym  rozpuszczaniu  pierwotnej.  Na  skutek  nieznacznej 
szybkości  korozji  gęstość  prądu  maleje  i  pozostaje  stała,  jako  bardzo  mała  „równo¬ 
ważnikowa  gęstość  prądu  korozji”  aż  do  osiągnięcia  potencjału,  przy  którym  następuje 
wydzielanie  tlenu.  Dla  każdego  ustalonego  potencjału  tworzy  się  warstewka  o  stałej 
grubości,  która  rośnie  ze  wzrostem  napięcia1^  Na  krzywej  zależności  natężenia  prądu 
od  napięcia  pojawiają  się  stopnie,  odpowiadające  powstawaniu  kolejnych  warstewek. 


Rys.  125.  Stacjonarna  krzywa  prąd-napięcie  dla  żelaza  win  H2S04  w  warunkach  potencjostatycznych 


Szczególnie  charakterystyczny  dla  pasywnego  żelaza,  zwłaszcza  w  roztworach  silnie 
kwaśnych,  jest  obserwowany  po  raz  pierwszy  przez  Fladego2)  potencjał  aktywacji , 
który  najłatwiej  obserwuje  się  podczas  samorzutnej  aktywacji  pasywnego  żelaza  w  kwasie 
siarkowym.  Po  wyłączeniu  prądu  pasy  wuj ącego  grubość  warstewki  pasywującej  maleje 
pod  wpływem  korozji.  Potencjał  maleje  wykładniczo  z  upływem  czasu,  przy  pewnej 
jednak  określonej  i  powtarzalnej  wartości  potencjału  (przy  tzw.  „potencjale  Fladego”) 
następuje  skokowe  osiągnięcie  potencjału  aktywnego  żelaza.  Potencjał  aktywacji  uważa 
się  za  identyczny  ze  wspomnianym  potencjałem  pasywacji,  który  zazwyczaj  obserwuje  się 
jako  niewyraźny  punkt  w  czasie  przekraczania  granicy  pasywacji.  Potencjału  w  tym 
punkcie  nie  można  dokładnie  zmierzyć.  Odpowiada  on  redukcji  pasywującego  tlenku 
do  aktywnego  żelaza.  Potencjał  Fladego  zależy  od  pH3)  zgodnie  z  wzorem  : 

=  0,580-0,059  pH  [V]  (25°C)  (218) 

x>  U.  F.  Franek,  K.  Weil,  Z.  Elektrochem.  56,  814  (1952);  K.  J.  V  e  1 1  e  r,  ibid.  58,  230 
(1954). 

2>  F.  F 1  a  d  e,  Z.  physik.  Chem.  76,  513  (1911). 

3>  U.  F.  Franek,  Z.  Naturforsch.  4a,  378  (1949). 
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zmienia  się  więc  tak  jak  potencjał  elektrody  wodorowej  lub  tlenkowej  (por.  rozdz. 
XI,  p.  2c).  Równanie  to  jest  spełnione  również  w  obszarze  zasadowym1*,  a  zatem  i  w  ta¬ 
kich  roztworach  granica  trwałości  warstewki  pasywującej  wyznaczona  jest  przez  ten 
sam  potencjał,  nawet  jeżeli  w  wyniku  redukcji  powstają  niższe  tlenki,  a  nie  żelazo. 

Pasywne  żelazo  można  aktywować  stosując  impuls  prądu  katodowego .  W  kwasie 
azotowym,  który  pasywuje  żelazo  bez  przepływu  prądu,  minimalny  czas  trwania  im¬ 
pulsu  ta  zależy  od  stosowanej  gęstości  prądu  i_.  Iloczyn  tai_  jest  wielkością  stałą,  zależną 
od  stężenia  HN03,  a  więc  od  grubości  warstewki  pasywującej2*.  Zależność  ta  jest 
jednak  spełniona  tylko  dla  dostatecznie  dużych  wartości  i_.  W  kwasie  siarkowym, 
w  którym  do  utrzymania  stanu  pasywnego  konieczny  jest  przepływ  prądu  anodowego 
(rys.  125),  anodowy  prąd  polaryzacji  jest  tłumiony  w  wyniku  nałożenia  impulsu  prądu 
katodowego.  Jeżeli  stosuje  się  dostatecznie  duże  prądy  aktywacji,  spełniona  jest  zależ¬ 
ność3* 

i_ta  =  const  (219) 

Wartość  stałej  zależy  w  tym  przypadku  od  gęstości  prądu  anodowego  i+ ,  którym  pola¬ 
ryzowano  elektrodę,  a  więc  (p.  14b  tego  rozdziału)  zależy  znów  od  grubości  warstewki 
pasywującej.  Do  katodowego  usunięcia  warstewki  pasywującej  konieczny  jest  pewien 
minimalny  ładunek,  który  powoduje  osiągnięcie  potencjału  Fladego.  Można  więc 
rozpatrywać  warstewkę  pasywującą  jako  kondensator  C  z  upływnością  połączony  rów¬ 
nolegle  z  oporem  omowym  R,  przez  który  przepływa  stale  prąd  wyładowania,  odpowia¬ 
dający  w  stanie  stacjonarnym  równoważnemu  prądowi  korozji  i+.  Na  podstawie  tego 
zastępczego  schematu  można  wyprowadzić  następujący  warunek  osiągnięcia  potencjału 
aktywacji: 

ta=  RCln-~^~  (220) 

t_  ■  ?_j- 

Zależność  tę  potwierdzono  doświadczalnie. 

Poza  omówionymi  sposobami  aktywacji  istnieje  jeszcze  możliwość  aktywowania 
stykowego :  jeżeli  spasywowaną  elektrodę  żelazną  zetknie  się  z  aktywnym  drutem  żelaz¬ 
nym,  to  w  zasadzie  powinna  nastąpić  aktywacja,  która  rozprzestrzenia  się  stopniowo  na 
całą  elektrodę4*.  Wystąpienie  tej  samorzutnej  aktywacji  zależy  od  stosunku  powierzchni 
aktywnej  i  pasywnej  obu  elektrod.  Zależnie  od  grubości  warstewki  pasywującej  wystar- 
czy,  aby  powierzchnia  aktywna  wynosiła  0,1%  (lub  mniej)  powierzchni  spasywowanej. 

Interpretacja  potencjału  Fladego  i  związane  z  tym  wyjaśnienie  natury  pasywującego 
tlenku  żelaza  jest  rzeczą  bardzo  trudną.  Zgodnie  z  powszechnia  przyjętymi  poglądami 
(p.  14b  tego  rozdziału),  chodzi  tu  o  potencjał  elektrody  tlenkowej,  czyli  elektrody  dru¬ 
giego  rodzaju  [por.  równanie  (XI, 42)].  Pogląd  ten  potwierdza  również  zależność  od 
pH.  Na  jej  podstawie  nie  można  jednak  wnioskować  o  rodzaju  tlenku,  ponieważ  zależ- 


J*  K.  G.  Weil,  K.  F.  Bonhoeffer,  Z.  physik.  Chem.  N.F.  4,  175  (1955). 

2*  H.  B  e  i  t  n  e  r  t,  K.  F.  Bonhoeffer,  Z.  Elektrochem.  47,  441,  536  (1941). 
3*  U.  F.  F  r  a  n  c  k,  Z.  Naturforsch.  4a,  378  (1949). 

4)K.  F.  Bonhoeffer,  W.  Renneberg,  Z.  physik.  Chem .  118,  389  (1941). 
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ność  ta  nie  jest  związana  z  jego  składem.  Trudność  polega  na  tym1),  że  nie  znany  jest 
tlenek  lub  wodorotlenek  żelaza,  którego  potencjał  (potencjał  termodynamiczny  tworzenia) 
byłby  zbliżony  do  potencjału  Fładego.  Potencjały  termodynamiczne  tworzenia  wszyst¬ 
kich  możliwych  związków  mają  wartości,  którym  odpowiada  znacznie  bardziej  ujemny 
potencjał  (ok.  —0,05  V  w  stosunku  do  normalnej  elektrody  wodorowej).  Przy  tego 
rodzaju  porównaniu  przyjmuje  się,  że  mimo  swojej  nieznacznej  grubości  warstewka 
pasywującego  tlenku  wykazuje  właściwości  samodzielnej  fazy. 


Rys.  126.  Nietrwałość  stykających  się  aktywnych  i  pasywnych  elektrod  żelaznych 
a)  stosunek  powierzchni  1 : 6600  (podprogowe),  b)  stosunek  powierzchni  1 : 6000  (nadprogowe) 

W  celu  wyjaśnienia  przyjęto,  że  tworzy  się  nieznany  tlenek  zawierający  bardzo 
dużo  tlenu1).  Bezpośrednie  badania  struktury2)  wykazały,  że  tlenkiem  pasywującym 
jest  Fe304  lub  y-Fe203.  Należy  przy  tym  wziąć  pod  uwagę  duże  podobieństwo  struk¬ 
tury  krystalograficznej  obu  tych  tlenków.  W  celu  analizy  chemicznej  warstewkę  tlenku 
pasywującego  należy  oddzielić  od  metalu3),  przy  czym  może  ulec  zmianie  jej  skład. 
W  wyniku  analizy  takich  warstewek  stwiedzono  jedynie  obecność  Fe3+,  a  nie  stwierdzono 
Fe2+.  Tak  więc  tlenek  pasywujący  zawiera  y-Fe203. 

Według  innego  poglądu4)  różnica  między  rzeczywistym  potencjałem  w  stanie 
pasywnym  a  potencjałem  równowagowym  normalnej  elektrody  tlenkowej  (—0,05  V) 
odpowiada  spadkowi  potencjału  we  wnętrzu  warstewki  pasywującej  i  powoduje  tran¬ 
sport  jonów  żelaza.  Rozszerzając  ten  pogląd  na  potencjał  Fladego  dochodzi  się  do 
wniosku,  że  potencjał  ten  nie  odpowiada  żadnemu  stanowi  równowagi.  Doświadczalne 
sprawdzenie  wymienionej  koncepcji5)  wykazało,  że  transport  żelaza  w  warstwie  powierz¬ 
chniowej  następuje  istotnie  pod  wpływem  pola  elektrycznego,  z  drugiej  strony  jednak, 
że  potencjał  Fladego  odpowiada  pewnemu  stanowi  równowagi. 

H.  B  e  i  n  e  r  t,  K.  F.  Bonhoeffer,  Z.  Elektrochem.  47,  536  (1941). 

2)  I.  I  i  t  a  k  a,  S.  M  i  y  a  k  e,  T.  I  i  m  o  r  i,  Naturę  139,  156  (1937);  J.  E.  O.  Mayn  e,  M.  J. 
P  r  y  o  r,  J.  Chem.  Soc.  1949,  1831 ;  J.  E.  O.  M  a  y  n  e,  J.  W.  M  e  n  t  e  r,  M.  J.  Pryor,  J.  Chem. 
Soc.  1950,  3229;  J.  E.  O.  Mayne,  J.  W.  M  e  n  t  e  r,  J.  Chem.  Soc.  1954,  99,  103. 

3)  Według  tzw.  metody  jodowej ;  U.R.  E  v  a  n  s,  J.  Chem.  Soc.  1927,  1020;  Naturę  120,  584  (1927); 
W.  H.  J.  V  e  r  n  o  n,  F.  Wormwell,  T.  J.  N  u  r  s  e,  J,  Chem.  Soc.  1939,  621. 

4>  K.  J.  Y  e  1 1  e  r,  Z.  physik.  Chem.  202,  1  (1953). 

5)  K.  G.  Weil,  Z.  Elektrochem.  59,  711  (1955). 
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Trudności  związane  z  interpretacją  procesów  zachodzących  podczas  pasywacji 
żelaza  można  przezwyciężyć1 }  przyjmując,  że  tlenek  pasywujący  składa  się  z  dwóch 
warstewek:  Fe/Fe304/y-Fe203.  Zgodnie  z  tą  teorią  początkowo  powstaje  na  żelazie 
(po  utworzeniu  warstewki  soli)  warstewka  niższego  tlenku  powodująca  częściową  pasy¬ 
wację.  Na  podstawie  potencjałów  termodynamicznych  tworzenia  różnych  tlenków 
żelaza  można  stwierdzić,  że  Fe304  jest  jedynym  tlenkiem  trwałym  w  kontakcie  z  żelazem. 
Warstewka  Fe304  nie  chroni  jednak  całkowicie  przed  korozją.  Przez  warstewkę  tę 
przepływa  strumień  jonów  żelaza.  Transport  ten  uwarunkowany  jest  przez  spadek 
potencjału  elektrycznego  w  warstewce,  podczas  gdy  praktycznie  nie  występuje  spadek 
stężenia  jonów  żelaza.  Z  drugiej  strony,  Fe304  jest  dobrym  przewodnikiem  elektrono w2). 
Wobec  tego  potencjał  elektrochemiczny  elektronów  wewnątrz  warstewki  jest  stały. 
W  związku  jednak  ze  spadkiem  potencjału  elektrycznego  występuje  w  warstewce  spadek 
potencjału  chemicznego  (stężenia  elektronów).  Podczas  gdy  w  warstewce  nie  ma  spadku 
stężenia  jonów  żelaza  (co  jest  równoznaczne  ze  stwierdzeniem,  ze  nie  występują  odchy¬ 
lenia  od  składu  stechiometrycznego),  stężenie  elektronów  w  warstewce  maleje  w  kie¬ 
runku  od  granicy  z  metalem  do  granicy  z  roztworem.  Jest  to  równoważne  ze  zmniej¬ 
szeniem  formalnego  stężenia  atomów  żelaza  lub  ze  wzrostem  formalnego  stężenia 
atomów  tlenu  w  tym  samym  kierunku.  Wynika  to  z  warunków  analogicznych  do  rów¬ 
nania  (XIII, 5)  ,  /tPe 2+  i  /%e 3+  są,  zgodnie  z  powyższym,  stałe). 

flo  —  f^o2-  ^/^eo 

Fe  '  f!,Fe3+ ~\~  3 fóeg  fij?e2+  ~ 1  2 (^^1) 

Ze  wzrostem  potencjału  (gdy  staje  się  on  bardziej  dodatni)  wzrasta  cząstkowe  ciśnienie 
atomowego  tlenu  na  powierzchni  pierwotnej  warstewki  tlenku.  Gdy  zostanie  osiągnięte 
cząstkowe  ciśnienie  równowagowe  y-Fe203,  na  powierzchni  pierwszej  warstewki 
może  wytwarzać  się  warstewka  y-Fe203.  Potencjał  Fladego  odpowiada  więc  potencja¬ 
łowi  równowagowemu  reakcji3) 

2Fe304  +  3H20  <±  3y-Fe203  +  2H30+  +  2e0~  (222) 

Przy  wzroście  potencjału  kończy  się  dotlenianie  Fe304.  Przy  obniżaniu  potencjału 
w  obszarze  pasywnym  kończy  się  redukcja4)  y-Fe203.  Właściwości  spasywowanego 
żelaza  określa  fakt,  że  w  kwaśnych  elektrolitach  Fe304  rozpuszcza  się5)  szybciej  niż 

1;  H.  Góhr,  E.  Lange,  Z.  Elektrochem.  61,  1291  (1957);  K.  J.  V e  1 1  e  r,  Z.  Elektrochem. 
62,  642  (1958). 

2)  K.  J.  V  e  1 1  e  r,  Z.  Elektrochem.  55,  274  (1951);  Z.  physik.  Chem.  202,  1.(1953);  ibid.  N.  F.  4, 
165  (1955). 

3)  Można  również  z  potencjału  Fladego  obliczyć  dane  termodynamiczne  dla  y-Fe203.  [Por.  H.  Gohr, 
E.  Lange,  Z.  Elektrochem.  61,  1291  (1957)]. 

4)  K.  H  e  u  s  1  e  r,  K.  G.  Weil,  K.  F.  Bonhoeffer  [Z.  physik.  Chem.  N.  F.  15,  149  (1958)] 
stwierdzili,  że  w  obszarze  alkalicznym  potencjał  Fladego  odpowiada  końcowemu  punktowi  utleniania 
niższego  tlenku  lub  redukcji  wyższego  tlenku  pasywującego.  W  zakresie  kwaśnym  identyfikacja  taka  nie 
udała  się  (K.  J.  V  e  1 1  e  r,  Elektrochem.  Kinetik,  Berlin  1961  str.  635). 

5)  G.  Okamoto,  N.  S  a  t  o,  J.  Japan  Inst.  Metals  24,  105  (1960). 
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y-Fe203.  W  związku  z  tym  poniżej  potencjału  Fladego  korozja  żelaza  przebiega 
aktywnie.  Warstewka  y-Fe203  tworzy  się  bez  dziur  i  rys,  ponieważ  oba  tlenki  są  krysta¬ 
lograficznie  prawie  jednakowe.  Z  tego  powodu  szybkość  korozji  powyżej  eP  znacznie 
maleje.  Teorię  podwójnej  warstewki  ochronnej  można  zastosować  i  w  innych  przy¬ 
padkach.  Tak  np.  dla  spasywowanego  niklu  zaproponowano  warstewkę  o  składzie 
Ni/NiO/NbO/h 

d)  Rozprzestrzenianie  się  aktywacji  i  rytmiczne  tworzenie 
warstewek  ochronnych 

Rozprzestrzenianie  się  opisanej  w  poprzednim  punkcie  aktywacji  wzdłuż  anodowo 
spasywowanego  drutu  żelaznego  badał  szczegółowo  Franek2 \  Obszar  prądu  lokalnego, 
wywołany  przez  aktywację  na  końcu  drutu,  przesuwa  się  następnie  wzdłuż  niego  ze  stałą 
szybkością.  Potwierdzają  to  oscylograficzne  pomiary  zmian  w  czasie  potencjałów  róż¬ 
nych  elektrod,  umieszczonych  wzdłuż  drutu,  w  równych  odstępach.  Szybkość  rozprze¬ 
strzeniania  się  znacznie  maleje  ze  wzrostem  anodowej  gęstości  prądu  polaryzującego 
i+  oraz  może  być  dowolnie  i  odtwarzalnie  zmieniana  w  stosunku  1:105  (0,5  mm/s  do 
50  m/s).  Szybkość  ta  zależy  również  od  czynników,  które  wpływają  na  natężenie  prądu 
lokalnego  i  na  ładunek  potrzebny  do  redukcji  warstewki  ochronnej,  a~  więc  między 
innymi  od  przewodnictwa  elektrolitu,  temperatury,  przekroju  naczynia  i  od  aktywu¬ 
jących  lub  pasywujących  składników  elektrolitu. 

Na  funkcjonalną  analogię  pomiędzy  rozprzestrzenieniem  się  aktywacji  na  spasy- 
wowanych  drutach  żelaznych  a  rozchodzeniem  się  bodźców  w  układzie  nerwowym 
zwrócił  jako  pierwszy  uwagę  Ostwald.  Później  była  ona  przedmiotem  szczegółowych 
badań3).  W  obu  procesach  występują  dwie  przewodzące  elektrycznie  fazy,  oddzielone 
od  siebie  w  jednym  przypadku  pasy  wuj ącą  warstewką  tlenkową,  w  drugim  zaś  cienką 
błoną  protoplazmy.  Korzystając  z  tej  analogii,  można  zademonstrować  zjawiska  typowe 
dla  wzbudzania  nerwu  na  modelu  spasywowanego  drutu  żelaznego.  Do  zjawisk  tych 
należą  między  innymi: 

1.  wspomniane  w  p.  14c  tego  rozdziału  występowanie  progu  wyzwalania  reakcji; 

2.  samoczynne  rozprzestrzenianie  się  wzbudzenia; 

3.  tzw.  refraktywność,  czyli  zmniejszenie  pobudliwości  w  wyniku  poprzedzającego 
wzbudzenia ; 

4.  akomodacja,  czyli  zmniejszenie  pobudliwości  w  wyniku  poprzedzającego,  pod- 
progowego  podrażnienia ; 

5.  zachowanie  rytmiczne,  czyli  zdolność  odpowiadania  w  określonych  warunkach 
na  stałe  podrażnienie  z  okresowo  powtarzającym  się  wzbudzeniem. 

G.  O  k  a  m  o  t  o,  M.  S  a  t  o,  jf.  jfapan.  Inst.  Metals  24,  105  (1960). 

2)  U.  F.  F  r  a  n  c  k,  Z.  Elektrochem.  55,  154  (1951). 

’)  H,  L.  H  e  a  t  h  c  o  t  e,  Z.  physik.  Chem.  32,  368  (1902);  R.  S.  L  i  1 1  i  e,  J.  Gen.  Physiol.  3,  107 
(1920);  7,  473  (1925);  Biol.  Rev.  16,  216  (1936);  K.  F.  Bonhoeffer,  Naturwiss.  31,  257  (1943); 
40,  301  (1953);  por.  również  ujęcie  przeglądowe:  U.  F.  Franek,  Z.  Elektrochem.  57,  883  (1953). 
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W  tym  modelu  Ostwalda-Lillie  rozprzestrzenianie  podniety  nerwu  porównuje  się 
z  ciągłym  rozszerzaniem  się  strefy  aktywnej.  Większość  nerwów,  tzw.  nerwów  rdzennych, 
posiada  jednak  strukturę  periodyczną1^,  co  jest  przyczyną,  że  prawdopodobnie  wzbu¬ 
dzenie  rozprzestrzenia  się  nie  w  sposób  ciągły,  ale  skokowo.  Również  ten  pogląd  można 
sprawdzić  na  modelu2). 

Taki  nerw  (rys.  127)  składa  się  głównie  z  trzech  elementów:  wewnątrz  znajduje  się  rura  błonowa, 
tzw.  akson ,  przewodząca  elektrolitycznie  i  otoczona  próżnym  cylindrem  z  lipoidu,  tzw.  osłonką  mielinową, 
która  jest  stosunkowo  dobrym  izolatorem  i  oddziela  akson  od  środowiska  zewnętrznego,  również  przewo¬ 
dzącego  elektrolitycznie.  Przegroda  mielinową  jest  w  regularnych  odstępach  przewężona  ( węzły  Ran - 
viera).  W  miejscach  tych  cylinder  mielinowy  jest  przerwany,  a  nerw  staje  się  elektrycznie  pobudliwy, 
ponieważ  oba  elektrolity  łączą  się  poprzez  labilną  błonę  z  protoplazmy.  W  modelu  cylinder  mielinowy 
zastąpiono  rurką  szklaną,  w  którą  w  regularnych  odstępach  wtopiono  elektrody  żelazne  (spełniają  one  rolę 
węzłów  Ranviera)..  Rurkę  napełnia  się  dowolnym  elektrolitem  i  zanurza  całkowicie  w  stężonym  kwasie 
azotowym.  Powoduje  to  pasywację  elektrod  żelaznych,  które  działają  jak  pobudliwe  błony  z  protoplazmy. 


r  \  elektroli hzewn.  stęż.  HN 03 

Lż  rura  szklana  ^elektrody  żelazne .  /  wewn.  H2S04 

=$=^=— - -  -  ■  .  '  __  ■  '/  $= 

Rys.  127.  Rdzenne  włókno  nerwowe 
a)  schemat,  b)  wymiary  naturalne,  c)  schemat  budowy  modelu 

Jeżeli  jedną  z  elektrod  zaaktywuje  się,  to  aktywacja  rozprzestrzenia  się  skokowo  od 
elektrody  do  elektrody.  Pomiędzy  elektrodą  aktywną  a  następną  elektrodą  spasywowaną, 
poprzez  oba  elektrolity,  przepływa  lokalny  prąd  wywołany  różnicą  potencjałów  wynoszącą 
około  550  mV.  Powoduje  to  po  określonym  czasie  aktywację  spasywowanej  elektrody 
i  cały  proces  może  się  powtórzyć,  przesunięty  o  jedną  odległość  między  elektrodami. 
Aktywacja,  względnie  wzbudzenie,  przesuwa  się  za  każdym  razem  o  jedną  odległość 
międzywęzłową  i  szybkość  przenoszenia  v  jest  znacznie  większa  niż  w  przypadku  ciągłego 
modelu  Ostwalda-Lillie.  Zależy  ona  w  znacznym  stopniu  od  wielkości  elektrod  i  odleg¬ 
łości  między  nimi.  Jest  tym  większa,  im  mniejsza  jest  powierzchnia  elektrod,  ponieważ 
w  tym  przypadku,  zgodnie  z  poprzednimi  rozważaniami,  utajony  czas  aktywacji,  przy 
danej  grubości  warstwy  pasywującej,  określony  jest  przez  gęstość  prądu.  Wzrost  odleg¬ 
łości  między  elektrodami,  czyli  odległości  przeskoku  aktywacji,  ponad  pewną 
określoną  wartość  powoduje  zmniejszenie  szybkości  rozprzestrzeniania,  która  przy 
określonej  i  charakterystycznej  dla  każdej  elektrody  wielkości  /max  osiąga  zero.  Powodem 
tego  jest  fakt,  że  przy  /max  suma  oporów  obu  elektrolitów  jest  tak  duża,  iż  gęstość  prądu 

A.  v.  Mur  alt,  Die  Signalubermittlung  im  Nerven,  Basel  1946. 

U.  F.  Franek,  Z.  Elektrochem.  55,  535  (1951). 
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jest  za  mała,  aby  wywołać  aktywację  sąsiedniej  elektrody.  W  przypadku  nerwów  również 
występuje  dolna  granica  podniety;  nosi  ona  nazwę  „reobazy”.  Na  rys.  128  przedstawiono 
zależność  szybkości  rozprzestrzeniania  od  odległości  między  elektrodami,  dla  elektrod 
o  różnej  powierzchni. 


Rys.  128.  Prędkość  skokowego  rozprzestrzeniania  aktywacji  jako  funkcja  odległości  między  elektrodami 
dla  różnych  wielkości  powierzchni  elektrod  (węzłów  Ranviera) 

W  określonych  warunkach  zewnętrznych  na  pasywowanych  elektrodach  może 
następować  okresowe  powstawanie  i  znikanie  warstewek.  Zjawisko  to  przebiega  ryt¬ 
micznie  i  może  być  analogiczne  do  znanego  procesu  elektrobiologicznego  zachodzącego 
w  nerwach1  \  Zrozumienie  mechanizmu  takiego  rytmicznego  tworzenia  warstewek 
umożliwia  przedstawiona  na  rys.  125  stacjonarna  krzywa  prąd-napięcie  dla  żelaza, 
w  warunkach  potencjostatycznych.  Z  powodów  podanych  w  p.  14c  tego  rozdziału 
krzywa  ta  przebiega  poniżej  i  powyżej  potencjału  pasywacji  ep,  równolegle  do  odciętej 
odpowiadającej  stałej  „równoważnikowej  gęstości  prądu  korozji”  pierwotnej  i  wtórnej 
warstewki.  Krzywa  zależności  prądu  od  napięcia  nie  wzrasta  więc  jednostajnie,  ale 
posiada  przy  sp  odcinek,  na  którym  przy  wzroście  napięcia  maleje  natężenie  prądu. 
Tego  rodzaju  opadająca  charakterystyka  z  ujemnym  oporem  różniczkowym  ( dUjdi  <  0) 
charakterystyczna  jest  również  dla  luku,  lamp  jarzeniowych,  lamp  elektronicznych 
z  dużą  emisją  wtórnych  elektronów  (dynatron)  i  powoduje  występowanie  w  takich 
układach  niestabilności  i  skłonności  do  drgań.  Samorzutne  wahania  potencjału  mogą 
występować  również  w  przypadku  pasywujących  się  elektrod. 

Zjawisko  to  można  zrozumieć,  gdy  się  uwzględni,  że  zgodnie  z  równaniem  (200) 
potencjał  pasywacji  sp  zależy  od  stężenia  jonów  OH”  lub  H30+.  Zgodnie  z  mechanizmem 
rozpatrzonym  w  p.  14b  tego  rozdziału,  bezpośrednio  przed  pasywacją  w  porach  pier¬ 
wotnej  warstewki  istnieje  bardzo  wysoka  gęstość  prądu  i  następuje  zubożenie  elektrolitu 
w  jony  H30+;  wobec  tego  pasywacja  zachodzi  przy  niższym  potencjale  [równanie 
(218)]  niż  aktywacja,  podczas  której  z  powodu  małej  gęstości  równoważnikowego  prądu 

E.  v.  H  o  1  s  t,  Naturwiss.  25,  625,  641  (1937);  U.  F.  Franek,  Z.  Elektrochem.  57,  885  (1953); 
Z.  physik.  Chem.  N.  F.  3,  183  (1955). 
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korozji  (rys.  125)  nie  występuje  zużycie  jonów  H30+.  Istotnie,  w  związku  z  tym  między 
potencjałem  pasywacji  ep  a  potencjałem  aktywacji  sa  występuje  różnica  potencjałów 
wynosząca  100  mV,  co  odpowiada  różnicy  pH  o  1,7.  Jeżeli  potencjostatycznie  ustali  się 
potencjał  s  między  sa  i  sp,  to  żelazo  nie  może  być  przez  dłuższy  czas  ani  pasywne,  ani 
aktywne.  Gdy  żelazo  jest  spasywowane,  to  ponieważ  e  <  sa,  ulegnie  ono  po  pewnym 
czasie  aktywacji;  gdy  żelazo  jest  aktywne,  to  w  związku  z  tym,  że  e  >  ep,  musi  ono  ulec 
ponownej  pasywacji.  Powoduje  to  periodyczne  powstawanie  i  zanikanie  warstewki 
pasywującej,  występują  wahania,  które  można  obserwować  oscylograficznie  (rys.  129). 


Rys.  129.  Potencjostatyczne  oscylacje  prądu  na  elektrodzie  żelaznej  win  H2S04  przy  Eh  —  +0,510  mV 


Takie  elektrochemiczne  oscylacje  obserwuje  się  w  przypadku  elektrod,  w  których 
polaryzację  anodową  zastąpiono  odpowiednim  układem  redoks,  Na  przykład  oscylacje 
napięć  obserwuje  się  na  elektrodzie  kobaltowej,  znajdującej  się  w  mieszaninie  kwasu 
solnego  i  chromowego11. 

Tego  rodzaju  oscylatory,  podobnie  jak  i  obwody  drgające,  można  sprzęgać21  galwa¬ 
nicznie,  pojemnościowo  i  indukcyjnie,  przy  czym  np.  dla  dostatecznie  mocnego  sprzę¬ 
żenia  następuje  synchronizacja. 
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15.  ELEKTRODY  PÓŁPRZEWODNIKOWE 

Warstewki  odgrywające  tak  ważną  rolę  w  procesach  korozji  i  pasywacji  są  typowymi 
półprzewodnikami.  Charakter  procesów  transportu  w  tych  warstewkach  ma  duże  zna¬ 
czenie  dla  ich  właściwości  elektrochemicznych  (por.  rys.  123),  nie  wyczerpuje  to  jednak 
całości  zagadnienia.  Również  procesy  na  powierzchni,  a  więc  właściwe  reakcje  elektro¬ 
dowe,  zależą  w  sposób  istotny  od  struktury  półprzewodnika.  Problem  ten  jest  jednak 
dotychczas  mało  zbadany  w  związku  z  wpływem  bardzo  małych  ilości  zanieczyszczeń 
na  właściwości  półprzewodników.  Otrzymanie  półprzewodników  o  znanych  i  odtwarzal¬ 
nych  właściwościach  wymaga  zastosowania  specjalnych  metod. 

’>L.  Meuni  e  r,  komunikat  CITCE  3  (1952). 

2)  U.  F.  Franek,  L.  M  e  u  n  i  e  r,  Z.  Naturforsch.  8b,  396  (1953). 


15.  Elektrody  półprzewodnikowe 


595 


Wpływ  struktury  półprzewodnika  na  przebieg  reakcji  elektrodowej  zbadano  po  raz 
pierwszy  na  przykładzie  germanu1). 

Jak  na  każdej  granicy  faz,  również  między  półprzewodnikiem  a  roztworem  elektrolitu 
występuje  warstwa  podwójna,  zachowująca  się  jak  kondensator.  Linie  pola  kończą  się 
z  obu  stron  na  ruchliwych  nośnikach  ładunków.  Im  mniejsze  jest  stężenie  tych  ruchli¬ 
wych  nośników  ładunków  w  danej  fazie,  tym  głębiej  przebiegają  linie  pola.  Przy  dużych 
stężeniach  nośników  ładunków  warstwa  podwójna  w  danej  fazie  nie  sięga  głęboko, 
ponieważ  linie  pola  „znajdują”  nośniki  ładunków  na  małym  odcinku.  Sytuację  tę  opi¬ 
suje  równanie  (XIII,  123a).  W  skrajnym  przypadku  metali  stężenie  nośników  ładun¬ 
ków  (elektronów)  jest  tak  duże  (rzędu  102  mol/l),  że  ładunek  metalu  można  uważać  za 
ładunek  powierzchniowy.  Natomiast  w  elektrolitach  można  stwierdzić  powstanie  roz¬ 
mytej  części  warstwy  podwójnej. 

Również  w  półprzewodnikach  stężenie  ruchliwych  nośników  ładunków  (dziur 
i  wolnych  elektronów)  jest  małe.  W  związku  z  tym  podwójna  warstwa  w  półprzewodniku 
jest  rozmyta  i  potencjał  Galyaniego  <p  zależy  od  odległości  x  od  powierzchni.  Krzywa 
zależności  <p  od  x  zagina  się  na  brzegu  półprzewodnika  w  górę  lub  w  dół,  zależnie  od 
znaku  9 0.  Przyjmuje  się,  że  w  półprzewodnikach  występuje,  podobnie  jak  w  elektrolitach, 
nie  ładunek  powierzchniowy,  lecz  ładunek  przestrzenny.  Do  pojemności  ciekłej  części 
warstwy  podwójnej  ( Cs  i  Cd,  por.  rozdz.  XIII  p.  2)  dochodzi,  w  związku  z  istnieniem 
tego  ładunku  przestrzennego,  jeszcze  pewna  pojemność,  połączona  szeregowo  z  Cs  i  Cd. 

Tak  więc  warunki  panujące  w  półprzewodniku  są  podobne  do  warunków  panujących 
w  warstwie  podwójnej  od  strony  elektrolitu  i  dlatego  należy  oczekiwać  wpływu  podob¬ 
nych  czynników  na  przebieg  reakcji  elektrodowej  (por.  p.  4d  tego  rozdziału). 

Polaryzacja  polega  na  zmianie  napięcia  Galyaniego  Acp  (w  stosunku  do  stanu  rów¬ 
nowagi)  pomiędzy  wnętrzem  elektrolitu  a  wnętrzem  półprzewodnika.  Właściwa  jednak 
reakcja  elektrodowa  określona  jest  przez  spadek  potencjału  w  helmholtzowskiej  części 
warstwy  podwójnej.  Ten  spadek  potencjału  jest  w  półprzewodniku,  w  związku  z  rozmy¬ 
ciem  ładunku,  inny  niż  w  przypadku  elektrody  metalicznej,  która  od  strony  elektrolitu 
ma  tę  samą  budowę.  Spadek  potencjału  nie  może  być  zmieniony  w  tym  samym  stopniu. 
W  równaniu  (73)  nadnapięcie  aktywacji  wynosi  rj—rjD  zamiast  rjH,  przy  czym  rj  oznacza 
całkowite  nadnapięcie  z  pominięciem  nadnapięcia  oporowego  i  stężeniowego  po  stronie 
elektrolitu,  a  r\H  jest  spadkiem  napięcia  w  półprzewodniku  (rozmytą  część  warstwy 
podwójnej  w  elektrolicie  pominięto).  Inną  cechę  charakterystyczną  elektrody  półprze¬ 
wodnikowej  omówimy  na  przykładzie  reakcji,  w  której  zdolny  do  przejścia  nośnik  ładun¬ 
ków  jest  składnikiem  półprzewodnika.  Ma  to  miejsce  np.  w  przypadku  anodowego 
rozpuszczania  germanu.  Reakcja  sumaryczna2)  jest  następująca  (elektrolit  alkaliczny): 

Ge  +  6  OH”  +  Xp+  Ge023-  +  3  H20  +  (4  -  2)eó  (223) 

W  reakcji  tej  zostają  zużyte  dodatnie  dziury3)  (liczba  stechiometryczna  wynosi  X). 
Dodatnią  dziurę  można  z  chemicznego  punktu  widzenia  uważać  za  częściowo  zjonizo- 

W.  H.  B  r  a  1 1  a  i  n,  C.  G.  B.  G  a  r  r  e  1 1,  Bell  System  Tech.  J.  34,  129  (1955). 

2)  F.  Beck,  H.  G  e  r  i  s  c  h  e  r,  Z.  Elektrochem.  63,  500  (1959). 

3)  B.  J.  B.  F  1  y  n  n,  J.  Electrochem.  Soc.  105,  715  (1958). 


38* 


596 


XIV.  Polaryzacja  elektryczna  i  kinetyka  procesów  elektrodowych 


wany  atom.  Podczas  rozpuszczania  metalu  jego  jony  przechodzą  z  sieci  krystalogra¬ 
ficznej  do  roztworu.  W  przeciwieństwie  do  metalu,  którego  cała  powierzchnia  składa 
się  z  jonów,  w  półprzewodnikach  istotną  rolę  odgrywa  powierzchniowe  stężenie  zjoni- 
zowanych  atomów. 

To  stężenie  powierzchniowe  dziur  zależy  w  znacznym  stopniu  od  części  rj — r)H 
nadnapięcia  w  półprzewodniku.  Pomijając  rozmytą  część  warstwy  podwójnej  w  elektro¬ 
licie,  można  napisać 

-^r-ln  (224) 

■ń  ps,  o 

gdzie  0  oznacza  stężenie  powierzchniowe  dziur  w  stanie  równowagi.  W  przypadku 
dużego  nadnapięcia  anodowego  zamiast  równania  (73)  obowiązuje  równanie 

i  =  iQJh~eclFnH!RT  (225) 

Ps,  o 

Łącząc  równania  (224)  i  (225)  otrzymujemy 

*  =  *>-(  (226) 

Ponieważ  najczęściej  rjH  <4  rj,  to  większa  część  nadnapięcia  przypada  na  półprzewodnik. 

Wówczas  pierwszy  człon  wykładniczy  w  równaniu  (226)  jest  w  przybliżeniu  równy  1 
i  prąd  wzrasta  ze  wzrostem  nadnapięcia  szybciej,  niż  w  przypadku  elektrod  metalicz¬ 
nych.  Dla  bardzo  dużego  stężenia  powierzchniowego  ruchliwych  nośników  ładunku 
r]  X  r]H  i  równanie  (226)  przekształca  się  w  równanie  (77)  dla  elektrod  metalicznych. 


Rys.  130.  Krzywe  prąd-napięcie  dla  germanu  typu  n  lub  p  w  0,05  n  NaOH  (H.  Gerischer:  Advances 
in  Electrochemistry  and  Electrochemical  Engineering,  pod  red.  P.  Delahaya,  Interscience  Publ.  1961, 

str.  179) 

Rzeczywista  krzywa  prąd-napięcie  zależy  od  tego,  czy  mamy  do  czynienia  z  pół¬ 
przewodnikiem  typu  p  czy  typu  n.  W  półprzewodniku  p  dziury  przenoszą  główną 
część  elektryczności  i  równanie  (226)  jest  spełnione  aż  do  wysokich  wartości  7].  W  pół¬ 
przewodniku  n  dziury  są  w  mniejszości.  W  związku  z  tym  dziury  dochodzą  do  powierz¬ 
chni  w  wyniku  dyfuzji.  Sytuacja  jest  tu  podobna  jak  w  przypadku  dyfuzji  elektrolitów. 
Również  w  półprzewodnikach  występuje  nadnapięcie  dyfuzyjne  dziur,  które  dla  dużych 
wartości  r\  prowadzi  do  powstania  prądu  granicznego.  Oznacza  to,  że  każdy  zjonizowany 
atom  germanu  przechodzi  natychmiast  z  powierzchni  do  roztworu.  Na  rys.  130  przed- 
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stawiono  zależność  gęstości  prądu  od  napięcia  dla  anodowego  rozpuszczania  germanu. 
Działanie  światła  jest  oczywiste  (rozdz.  IX,  p.  6):  pod  wpływem  światła  następuje 
dodatkowa  jonizacja  atomów,  co  prowadzi  do  wzrostu  prądu  granicznego. 

Podany  obraz  jest  uproszczony,  ale  oddaje  najważniejsze  cechy  elektrody  półprze¬ 
wodnikowej.  Z  punktu  widzenia  teorii  półprzewodników  rozpatrzono  również1 1  reakcje 
redoks  oraz  takie  procesy,  w  których  wyładowane  atomy  ulegają  adsorpcji  na  powierz¬ 
chni  półprzewodnika  (np.  proces  elektrody  wodorowej).  Bardzo  interesujące  byłoby 
także  zbadanie  warstewek  ochronnych.  Trudność  polega  jednak  na  tym,  że  istnieje  bar¬ 
dzo  mało  danych  dotyczących  struktury  elektronowej  rzeczywistych  warstewek  ochron¬ 
nych.  Badanie  rozpuszczalności  tlenków  wykazało,  że  również  poznanie  właściwości 
tlenków  półprzewodnikowych21,  otrzymanych  w  sposób  kontrolowany,  miałoby  duże 
znaczenie  dla  wyjaśnienia  zjawisk  korozji. 

LITERATURA 

H.  Gerischer  w  Advances  in  Electrochem.  and  Electrochem.  Engineering,  pod  red.  P.  D  e  1  a- 
h  a  y  a,  t.  1,  New  York  1961.  —  M.  Green<w  Modern  Aspects  of  Electrochem.,  pod  red.  J.  0.’M. 
Bockris. a,  t.  2,  London  1959. — H.  Gohr  w  The  Electrochemistry  of  Semięonductors,  pod 
red.  P.  J.  Holmesa,  London  1962.  < 

16.  ELEKTROLIZA  SOLI  STOPIONYCH 
a)  Wydajności  prądowe 

Elektroliza  soli  stopionych  nie  różni  się  zasadniczo  od  elektrolizy  roztworów  wodnych. 
Ze  względu  jednak  na  konieczność  zastosowania  wysokich  temperatur  warunkujących 
reakcję  pomiędzy  odpowiednimi  substancjami,  rozpuszczalność  wydzielonych  metali 
w  stopach  itd.,  występuje  zazwyczaj  szereg  komplikacji.  Powodują  one,  że  procesy  zacho¬ 
dzące  w  stopach  i  na  elektrodach  podczas  elektrolizy  soli  stopionych  są  poznane  i  opa¬ 
nowane  w  dużo  mniejszym  stopniu,  niż  to  ma  miejsce  w  przypadku  elektrolizy  roztwo¬ 
rów  wodnych,  a  także  roztworów  w  innych  rozpuszczalnikach.  Już  omawiając  prawo 
Faradaya  (por.  rozdz.  I,  p.  3)  stwierdzono,  że  wykazanie  jego  słuszności  w  przypadku 
elektrolizy  stopów  napotyka  na  znaczne  trudności,  ponieważ  prawie  zawsze  stwierdza 
się  zbyt  małe  wydajności  prądowe.  Straty  te  spowodowane  są  tym,  że  wydzielone  na  kato¬ 
dzie  metale  rozpuszczają  się  w  stopie  i  dyfundują  do  anody,  gdzie  reagują  z  anodo wo 
wydzielonym  gazem  tworząc  ponownie,  sól.  Zależnie  od  rozpuszczalności  metalu 
w  stopie31  oraz  od  warunków  zewnętrznych  takich  jak  temperatura,  gęstość  prądu, 
odległość  między  elektrodami  itp.  wydajności  prądowe  różnią  się  mniej  lub  więcej 

Por.  H.  Gerischer  w  Advances  in  Electrochem.  and  Electrochem.  Engineering,  pod  red. 
P.  Delahaya,  t.  1,  New  York  1961;  H.  G  e  r  i  s  c  h  e  r,  Z.  physik.  Chem.  N.  F.  27,  48  (1961); 
H.  Gerischer  i  in.,  Ber.  Bunsenges.  65,  771  (1961);  66,  762  (1962);  69,  130  (1965). 

2)  H.  J.  E  n  g  e  1 1,  Z.  physik.  Chem.  N.  F.  7,  158  (1956). 

3)  Zgodnie  z  badaniami  spektroskopowymi  np.  potas  tworzy  w  KC1  roztwory  rzeczywiste,  a  ciemne 
zmętnienie  wywołane  jest  prawdopodobnie  zawiesiną  metalu. 
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od  wartości  teoretycznych.  Szczegółowe  badanial)  np.  elektrolizy  stopionego  chlorku 
ołowiawego  wykazały,  że  wydajność  prądowa  maleje  ze  wzrostem  temperatury,  ze 
zmniejszeniem  katodowej  gęstości  prądu  i  odległości  między  elektrodami,  ponieważ 
czynniki  te  sprzyjają  rozpuszczaniu  wydzielonego  metalu  w  stopie  i  przenoszeniu  go  do 
anody2).  Po  osiągnięciu  temperatury  wrzenia  chlorku  ołowiawego  (956°C),  poniżej 
pewnej,  zależnej  od  warunków  doświadczenia  gęstości  prądu,  nie  zachodzi  wydzielanie 
ołowiu. 


W  każdym  przypadku  metal  może  wydzielać  się  na  katodzie  dopiero  wówczas,  gdy  elektrolit  w  (mie¬ 
szanej)  części  katodowej  jest  nasycony  metalem.  Jeżeli  elektrolizę  prowadzi  się  np.  prądem  o  natężeniu 
I  i  z  wydajnością  prądową  a,  to  w  czasie  t  zostanie  wydzielonych  . 


lat 

”  ~  z  •  96  500 


(227) 


gramoatomów  metalu  (ar  jest  wartościowością  jonów  metalu).  Ilość  ta  odpowiada  ny  molom  soli,  jeżeli 
przez  y  oznaczymy  stosunek  ciężaru  cząsteczkowego  soli  do  ciężaru  atomowego  metalu.  Po  czasie  t  z  jed¬ 
nego  mola  soli  pozostaje  jeszcze  (1  —  ny)  mola.  Gdy  wydzielony  metal  rozpuszcza  się  całkowicie  w  elek¬ 
trolicie,  wówczas  jego  ułamek  molowy  w  nasyconym  roztworze  wynosi 


stąd  wynika 


■^metai  — 


1  — ny-j-n 


t nas  — 


l+x(y— 1)  . 

z  •  96  500« 
Ia[l  +  *(y-l)] 


(228) 

(229) 

(230) 


Jeżeli  np.  podczas  elektrolizy  rozpuszczalność  metalu  w  stopie  w  danej  temperaturze  wynosi  x 
(na  podstawie  wykresu  krzywych  topienia  i  krzepnięcia),  a  wydajność  prądowa 

183,3 


0,2 


a  —  0,6,  to  przy  natężeniu  prądu  2A  i  y 


112,4 
2  •  96  500  •  0,2 


=  1,63 


2 -0,6  [1+0, 2  (1,63-1)] 


=  28  570s  ~  8  h 


W  podanych  warunkach  dopiero  po  upływie  ośmiu  godzin  można  obserwować  wydzielanie  metalu  na 
katodzie. 


.  Wydajność  prądowa  zależy  również  od  składu  stopu.  Przy  pozostałych  warunkach 
nie  zmienionych  dodatek  KC1,  NaCI  lub  BaCl2  powoduje  wzrost  wydajności  prądowej 
podczas  elektrolizy  chlorku  ołowiawego.  Związane  jest  to  głównie  z  niezwykle  małą 
rozpuszczalnością  ołowiu  w  tych  solach;  ze  wzrostem  ich  zawartości  w  stopie  rozpusz¬ 
czalność  ołowiu  maleje.  Ogólnie  wydaje  się,  że  rozpuszczalność  metalu  w  jego  solach 
jest  największa,  co  świadczy  o  powstaniu  specyficznych  związków  addycyjnych.  Nato¬ 
miast  dodatek  FeCl3  zmniejsza  w  znacznym  stopniu  wydajność  prądową  ołowiu,  przede 
wszystkim  dlatego,  że  oprócz  wydzielania  ołowiu  zachodzi  redukcja  Fe3+  do  Fe2+. 


9  Por.  R.  Lorenz,  Die  Elektrolyse  geschmolzener  Salze,  Halle  1905. 

9  Oprócz  dyfuzji  pewną  rolę  odgrywa  przede  wszystkim  konwekcja  termiczna  i  mieszanie  przez  gazy 
wydzielające  się  na  anodzie. 
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Strat  prądowych  spowodowanych  ponownym  łączeniem  się  metalu  z  gazem  anodo¬ 
wym  można  uniknąć  przeprowadzając  elektrolizę  w  możliwie  najniższej  temperaturze. 
Sposób  ten  często  stosuje  się  w  praktyce  używając  mieszanin  soli  o  określonym  składzie, 
topiących  się  w  niższej  temperaturze  niż  czyste  sole.  Dobierając  odpowiednią  sól 
można  również  zmniejszyć  rozpuszczalność  metalu.  Stosując  zaś  właściwy  układ  elektrod 
oraz  przegrody  oddzielające  przestrzeń  anodową  od  katodowej,  można  osiągnąć  w  przy¬ 
bliżeniu  ilościowe  wydajności  prądowe.  Ma  to  duże  znaczenie  w  technicznej  elektrolizie 
soli  stopionych1  h 


b)  Ogniwa  złożone  i  potencjały  elektrod 


Ogólny  warunek  wydzielania  jonu  określony  równaniem  (168)  jest  spełniany  również 
podczas  elektrolizy  soli  stopionej.  Potencjał  wydzielania  jest  więc  określony  z  jednej  strony 
przez  odwracalny  potencjał  elektrody,  z  drugiej  zaś  strony  przez  nadnapięcie,  zależne 
od  zastosowanej  gęstości  prądu.  Różnica  w  stosunku  do  warunków  panujących  w  roz¬ 
tworach  wodnych  polega  na  tym,  że  nie  można  wyznaczyć  odwracalnych  potencjałów 
elektrod  (mierzonych  względem  dowolnie  przyjętego  potencjału  zerowego).  Można 
natomiast  zmierzyć  SEM  tzw.  ogniwa  zlożonego2\  np. 

Pb/PbCl2/C(Cl2)  (231) 

stop 

lub 


Al/Al203/Pt(02) 

stop 


(232) 


której  nie  da  się  rozłożyć  na  potencjały  poszczególnych  elektrod.  SEM  jest  w  tym 
przypadku  miarą  zmiany  potencjału  termodynamicznego  podczas  tworzenia  odpowied¬ 
niej  soli  z  pierwiastków  w  danych  warunkach  ciśnienia  i  temperatury.  Ponieważ  w  reakcji 
biorą  udział  czyste  substancje,  mamy  do  czynienia  ze  standardową  wartością  siły  elek¬ 
tromotorycznej.  Również  w  tym  przypadku  zawiera  ona  napięcia  Galvaniego  granicy 
faz  metal/metal  (por.  rozdz.  X,  p.  5).  W  tabl.  57  podano  szereg  takich  wartości  AE0 
dla  ciśnienia  1  atm  oraz  współczynniki  temperaturowe,  które,  jak  wykazano  doświad¬ 
czalnie,  są  stałe  w  badanym  zakresie  temperatury;  AE0  jest  więc  liniową  funkcją  tempe¬ 
ratury.  W  pomiarach  tego  rodzaju  należy  uwzględniać  występowanie  łańcuchów  ter¬ 
micznych,  gdy  katoda  i  anoda  są  wykonane  z  różnych  metali,  ponieważ  przy  dużych 
różnicach  temperatur  napięcia  termiczne  mogą  znacznie  fałszować  mierzone  wartości 
SEM. 

Podjęto  próby  ustalenia  potencjałów  metali  względem  ich  soli  stopionych  i  wyznaczenia  szeregu 
napięciowego.  W  tym  celu  przyjmuje  się  dowolnie  jeden  z  tych  potencjałów  za  zero  i  mierząc  SEM  ogniw 
Daniella  typu 

MeI/MeICl/MeiICl/MeII  (233) 

odnosi  się  wszystkie  pozostałe  potencjały  do  przyjętego  zera.  Pomiar  taki  napotyka  na  trudności,  ponieważ 
potencjały  dyfuzyjne  są  nieokreślone.  W  poszczególnych  przypadkach  są  one  bardzo  małe  (por.  rozdz. 

X)  Por.  np.  D  r  o  s  s  b  a  c  h,  Z.  Elektrochem.  43,  891  (1937);  44,  288  (1938). 

2)  Por.  R.  Lorenz,  Z.  anorg.  Chem.  183,  81  (1929);  G.  Grube,  E.  A.  R  a  u,  Z.  Elektro¬ 
chem.  40,  352  (1934). 
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Tablica  57 

Siły  elektromotoryczne  ogniw  złożonych 
i  ich  współczynniki  temperaturowe 


Sól 

h[°C] 

AE0,  tx 

a  •  104 

■  AlCla 

500 

\ 

1,997 

4,6 

ai2o3 

1118 

2,302 

5,7 

AgCl 

470 

0,909 

3,0 

AgBr 

500 

0,787 

2,9 

AgJ 

600 

0,528 

— 

MgCl2 

700 

2,511 

6,7 

CdCl2 

600 

1,325 

6,3 

CdBr2 

580 

1,045 

7,4 

PbCl2 

600 

1,250 

6,0 

PbCl2  •  KC1 

407 

1,362 

6,5 

2PbCl2  •  KC1 

426 

1,346 

5,6 

PbBr2 

550 

1,00 

6,0 

PbJ2 

500 

0,716 

■ — 

ZnCl2 

500 

1,573 

7,0 

ZnBr2 

400 

1,337 

6,8 

ZnJ2 

500 

1,188 

2,1 

XI,  p.  1),  przeważnie  jednak  wartości  ich  są  znaczne,  tak  że  wyznaczone  potencjały  nie  nadają  się  nawet 
do  obliczeń  przybliżonych1).  Wysuwano  również  propozycję  określania  potencjałów  metali  w  stosunku  do 
ich  stopionych  chlorków,  z  ogniw  złożonych  typu  (231),  w  których  np.  potencjał  Ag/AgCl  przyjęto  jako 
równy  zeru.  Wówczas  SEM  ogniwa  Ag/AgCl/Cl2  byłaby  równa  potencjałowi  elektrody  chlorowej  i  pozo¬ 
stałe  potencjały  można  byłoby  odnieść  do  tego  potencjału  zerowego.  Jest  to  jednak  niewykonalne,  ponie¬ 
waż  potencjał  chloru  wobec  różnych  chlorków  metali  jest  różny.  Brak  danych  o  stanie  dysocjacji  stopów 
i  związanej  z  tym  względnej  aktywności  jonów  chlorkowych  w  stopach2)  nie  pozwala  na  uwzględnienie 
nieoznaczoności  związanej  z  potencjałem  chloru. 

Można  wreszcie  —  podobnie  jak  w  przypadku  roztworów  wodnych  (por,  rozdz. 
X,  p.  7)  —  łączyć  poszczególne  elektrody  z  odpowiednią  elektrodą  odniesienia  otrzy¬ 
mując  w  ten  sposób  szereg  względnych  wartości  SEM  zawierających  potencjały  dyfu¬ 
zyjne,  napięcia  Galvaniego  metal/metal  i  ewentualne  napięcia  termiczne.  Uzyskane 
wyniki  wystarczają  do  celów  porównawczych  i  służą  do  ustalania  odpowiednich  szeregów 

Można  więc  przyjąć,  że  wartości  SEM  tego  rodzaju  ogniw  Daniella  nie  są  addytywne.  Tak  np. 
z  wartości  SEM  obu  ogniw 

(katoda)  Pb/PbCl2/TlCl/Tl  (anoda)  AE,  =  0,398  V 
i 

(katoda)  Cd/CdCl2/TlCl/Tl  (anoda)  AE2  =  0,315  V 

wynika,  że  .  SEM  ogniwa  (katoda)  Pb/PbCl2/CdCl2/Cd  (anoda)  powinna  wynosić  AE3  =  AE1—AE2  = 
=  0,083  V.  Tymczasem  w  rzeczywistości  zmierzona  w  tej  samej  temperaturze  (650°C)  SEM  wynosi 
0,118  V;  por.  G.  Grube,  E.  A.  R  a  u,  Z.  Elektrochem.  40,  352  (1934). 

2)  Por.  H.  Flood,  T.  For  land,  K.  Grjotheim,  Z.  anorg.  Chem.  276,  289  (1954); 
H.  Flood,  O.  F  y  k  s  e,  S.  U  r  n  e  s,  Z.  Elektrochem.  59,  364  (1955). 
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napięciowych  mających  znaczenie  praktyczne.  Jako  elektrodę  odniesienia  zastosowano 
np.  normalną  elektrodę  kalomelową  połączoną  mostkiem  elektrolitycznym  ze  szklaną 
kapilarą  wypełnioną  stałym  AgBr1}  lub  elektrodę  Ag/AgClstop  z  przegrodą  azbestową 
w  kapilarze  Ługgina2).  Ze  względu  na  nieznajomość  występujących  tu  potencjałów  dyfu¬ 
zyjnych  lepiej  jest  stosować  określoną  mieszaninę  soli  jako  stały  rozpuszczalnik,  który 
również  stosuje  się  w  elektrodzie  odniesienia.  Tak  np.  Isbekow  i  in.3>  używali  do  wyzna¬ 
czenia  względnych  wartości  SEM  następujących  ogniw: 


albo 


Pt  (Me) 


0,1  nMeBr  w  stopie  0,1  nAgBr  w  stopie 
3AlBr3-KBr  3  AlBr3-KBr 


Pt(Br2) 


0,1  nMeBr  w  stopie 
3  AlBr3-KBr 


0,1  nAgBr  w  stopie 
3  AlBr3-KBr 


Ag 

(234) 

Ag 

(235) 

z  których  na  podstawie  schematu  (X,103),  pomijając  na  pewno  nieznaczne  potencjały 
dyfuzyjne,  można  obliczyć  SEM  ogniwa 


i  0,1  nMeBr  w  stopie 
Pt(Bl"2)  I  3AlBr3.KBr 
Zmierzone  wartości  zestawiono  w  tabl.  58. 


Me(Pt) 


(236) 


Tablica  58 

Względne  wartości  SEM  ogniw  (234)  i  (235) 
w  stopie  3AlBr3  •  KBr  jako  rozpuszczalniku 


Bromek  metalu 

AE  ogniwa  (234) 
[V] 

AE  ogniwa  (235) 

[V] 

TIBr 

-0,480 

+  1,182 

AlBr3 

.  -0,380 

+  1,184 

ZnBr2 

-0,360 

+  1,180 

PbBr2 

-0,296 

+  1,148 

CdBr2 

-0,174  • 

+  1,184 

SnBr2 

-0,152 

+  1,140 

CuBr 

-0,029 

+  1,166 

FeBr3 

+0,188 

+  1,184 

HgBr2 

+0,208 

+  1,182 

CoBr2 

+  0,340 

+  1,188 

NiBr2 

+  0,356 

+  1,186 

SbBr3 

+0,370 

+  1,188 

BiBr3 

+0,446 

+  1,180 

O  A.  D  adieu,  Mh.  Chem.  47,  497  (1926). 

2)  S.  S  e  n  d  e  r  o  £  f,  A.  B  r  e  n  n  e  r,  J.  Electrochem.  Soc.  101,  31  (1934). 

3)  W.  A.  Isbekow  i  in.,  Ukrain.  Akad.  Sci.  Mem.  Inst.  Chem.  3,  541  (1936);  4,  57,  71,  85 
(1937);  Chem.  Zbl.  1938,  II,  2085. 
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Ponieważ  nie  można  tu  ekstrapolować  do  stężenia  zerowego,  podane  liczby  nie  są 
wartościami  standardowymi.  W  opisany  sposób  można  otrzymać  tylko  szereg  napię¬ 
ciowy  metali  w  danym  stopie,  który  jakościowo  oddaje  prawdziwą  kolejność.  Porówna¬ 
nie  z  tabl.  39  wykazuje  duże  różnice  w  stosunku  do  szeregu  napięciowego  w  roztwo¬ 
rach  wodnych,  czego  należało  oczekiwać  na  podstawie  rozważań  w  p.  8  rozdz.  X. 
Podobne  pomiary  przeprowadzili  autorzy  również  w  innych  stopach  służących  jako 
rozpuszczalniki  (A1C13,  SnCl2,  SnBr2).  O  tym,  że  potencjały  dyfuzyjne  są  nieznaczne, 
świadczy  fakt,  że  SEM  ogniwa  (235)  prawie  nie  zależy  od  zastosowanego  bromku. 
Odchylenia  dla  PbBr2,  SnBr2  i  ĆuBr  tłumaczy  się  albo  zużywaniem  bromu  na  anodzie 
do  utlenienia  jonów  metalu  do  wyższego  stopnia  wartościowości  albo  następującą 
równocześnie  zmianą  ładunku  jonów  (potencjały  mieszane). 


c)  Napięcie  polaryzacji  i  napięcie  rozkładowe 

Mimo  że  procesy  polaryzacyjne  zachodzące  podczas  elektrolizy  w  solach  stopionych 
nie  różnią  się  zasadniczo  od  procesów  zachodzących  podczas  elektrolizy  w  roztworach 
wodnych,  pomiar  ich  i  interpretacja  kinetyczna  napotyka  na  duże  trudności  ze  względu 
na  rozrzut  wyników.  Główną  przyczyną  tego  jest  fakt,  że  nie  ma  odpowiedniej  elektrody 
odniesienia,  którą  można  by  połączyć  z  elektrodą  badaną  w  ogniwo  (por.  p.  16b  tego 
rozdziału);  napięcie  takiego  ogniwa  podczas  przepływu  prądu  lub  w  warunkach  bez- 
prądowych  służyłoby  za  podstawę  otrzymania  krzywych  prąd-napięcie.  Trudności 
powodują  również  wspomniane  poprzednio  czynniki,  takie  jak  wysoka  i  niestabilna 
temperatura,  rozpuszczalność  metali  w  stopach  i  spowodowane  tym  efekty  depolary- 
zacyjne,  zanieczyszczenia  substancjami  pochodzącymi  z  naczyń,  które  są  stałe  korodo¬ 
wane  przez  stopy  itp.1}  Nowe  układy  pomiarowe  ze  specjalnymi  elektrodami  odniesienia 
przystosowanymi  do  elektrolizy  soli  stopionych  opracowali  Piontelli  i  in.2)  Zazwyczaj 
wykonuje  się  jednak  tylko  pomiar  napięcia  elektrody  badanej,  przez  którą  przepływa 
prąd,  względem  niepracującej  elektrody  tego  samego  rodzaju.  Można  również  zrezyg¬ 
nować  z  pomiaru  polaryzacji  pojedynczej  elektrody  za  pomocą  elektrody  odniesienia 
i  badać  jedynie  napięcie  ogniwa  As  jako  funkcję  gęstości  prądu,  przy  czym  jedną  elek¬ 
trodę  można  uczynić  ,,niepolaryzo walną”  zwiększając  znacznie  jej  powierzchnię. 
W  obu  przypadkach,  w  celu  wyznaczenia  napięcia  ogniwa,  należy  od  zmierzonego 
napięcia  V  odjąć  omowy  spadek  potencjału  IRi  w  elektrolicie  zgodnie  z  zależnością 

As  =  V~IRi  ■  (237) 

gdzie  Ri  jest  oporem  elektrolitu  znajdującego  się  pomiędzy  elektrodą  badaną  a  elektrodą 
pomocniczą,  tzn.  jest  oporem  wewnętrznym  ogniwa. 

W  celu  wyznaczenia  napięcia  polaryzacji  stosuje  się  najczęściej  dwie  metody: 


x>  Por.  R.  Piontelli,  G.  M  o  n  t  a  n  e  1 1  i,  J.  Chem.  Phys.  22,  1781  (1954). 

2)R.  Piontelli  i  in.,  Z.  Elektrochem.  58,  54,  86  (1954);  ibid.  59,  64  (1955);  J.  Chem.  Phys. 
23,  1358  (1955). 


16.  Elektroliza  soli  stopionych 


603 


Pomiar  z  nałożonym  prądem  zmiennym 

Według  metody  podanej  przez  Drossbacha1),  na  prąd  stały  elektrolizy  nakłada  się  słaby  prąd  zmienny. 
Napięcie  zmienne  mierzy  się  za  pomocą  woltomierza  lampowego  w  dwóch  miejscach:  na  ogniwie  i  na 
oporze  omowym  połączonym  szeregowo  z  ogniwem.  Opór  omowy  zmienia  się  tak  długo,  aż  będzie  on 
równy  oporowi  ogniwa.  Ponieważ  w  tych  warunkach  przez  opór  przepływa  taki  sam  prąd  stały  jak  przez 
ogniwo,  to  łatwy  do  zmierzenia  spadek  napięcia  stałego  na  oporze  odpowiada  spadkowi  omowemu  IR; 
w  ogniwie.  Mierząc  równocześnie  napięcie  na  zaciskach  V  uzyskuje  się  wszystkie  wielkości  potrzebne 
do  obliczenia  As. 

Metoda  ta  nie  jest  dokładna,  ponieważ  w  przypadku  zastosowania  prądu  zmiennego  opór  ogniwa 
(p.  16a  tego  rozdziału)  zawiera  impedancję  faradajowską,  a  w  związku  z  tym  opór  polaryzacyjny  Rp, 
którego  składowe  uwarunkowane  zmianami  stężenia  zależą  oprócz  tego  od  częstotliwości  (por.  rys.  114). 
W  celu  wykluczenia  przynajmniej  tego  ostatniego  czynnika  powinno  się  przeprowadzać  pomiary  przy 
różnych  częstotliwościach  i  ekstrapolować  do  co  =  oo.  Z  równania  (53)  wynika  jednak,  że  dla  dużych 
stężeń  jonów  w  stopionych  solach  udział  R</  jest  bardzo  mały2)  i  praktycznie  można  go  pominąć.  Ponadto, 
w  przypadku  nakładania  prądów  stałego  i  zmiennego,  opory  polaryzacyjne  również  zmniejszają  się  ze 
wzrostem  gęstości  prądu  stałego,  tak  że  doświadczalnie  nie  obserwuje  się  w  większości  przypadków  zależ¬ 
ności  R  od  częstotliwości.  Również  związana  z  ewentualną  polaryzacją  aktywacyjną,  niezależna  od  często¬ 
tliwości  składowa  Rp  wydaje  się  być  w  przypadku  elektrolizy  soli  stopionych  tak  mała,  że  można  ją  pomi¬ 
nąć.  W  związku  z  tym  wartość  As  mierzona  przy  nałożonym  prądzie  zmiennym  wyznaczona  jest  z  dokład¬ 
nością  od  0,1  do  0,5%.  Z  drugiej  strony,  w  poszczególnych  przypadkach  oraz  w  odpowiednich  warunkach 
(duże  gęstości  prądu)  można  na  podstawie  obserwowanej  zależności  od  częstotliwości  wnioskować  o  rodzaju 
polaryzacji.  Jeżeli  np.  Zp  jest  proporcjonalne  do  co-1/2  i  składowa  oporowa  Rp  jest  równa  składowej  pojem¬ 
nościowej  .1  jCp(a,  to  zgodnie  z  równaniem  (51)  i  (52)  występuje  tylko  polaryzacja  dyfuzyjna. 

Pomiar  metodą  komutatorową 

Metodę  tę  stosuje  się  zwłaszcza  w  przypadku  dużych  gęstości  prądu,  jak  również  do  wykrywania 
warstewek  ochronnych.  Została  ona  rozwinięta  przez  Drossbacha3)  i  dostosowana  do  warunków  elektro¬ 
lizy  soli  stopionych.  Przy  zastosowaniu  tyratronu  metoda  ta  umożliwia  mierzenie  napięć  polaryzacyjnych 
już  po  upływie  0,8  p.s  od  wyłączenia  prądu  polaryzującego.  Krzywe  zależności  potencjału  od  czasu 
uzyskuje  się  łatwo  ekstrapolując  do  t  =  0.  Ponieważ  ogólnie  stwierdzono,  że  napięcia  polaryzacyjne  są 
stałe  do  ok.  10~4  s  od  chwili  wyłączenia,  dobre  wyniki  można  uzyskiwać4)  również  posługując  się  prostymi 
przerywaczami  wirującymi. 

Jako  przykład  tego  rodzaju  pomiaru  polaryzacji  mogą  służyć  wspomniane  badania5) 
elektrolitycznej  rafinacji  glinu  tzw.  metodą  trzech  warstw6).  W  metodzie  tej  jako  anodę 
stosuje  się  stop  surowego  glinu  z  miedzią,  a  jako  katodę  czysty  glin,  przy  czym  obie 
elektrody  są  w  postaci  stopu.  Elektrolitem  jest  stopiona  sól  o  składzie  BaCl2  *  AIF3  •  1,5 
NaF  i  gęstości  pośredniej  pomiędzy  gęstościami  obu  elektrod.  W  ten  sposób  automa¬ 
tycznie  wytwarzają  się  trzy  warstwy.  Elektrolizę  przeprowadza  się  w  temp.  700 — 800°C. 
Metodą  komutatorową  zmierzono  zarówno  napięcie  ogniwa,  jak  i  polaryzację  katody 
i  anody  względem  niepracującej  elektrody  odniesienia.  Napięcie  spoczynkowe  tego 
ogniwa,  dla  anody  zawierającej  50%  wag.  miedzi,  wynosi  ok.  15  mV  w  temp.  700°C 

bp.  Drossbach,  Z.  Elektrochem.  42,  65  (1936);  56,  23,  599  (1952);  59,  512  (1955). 

2)  Por.  P.  Drossbach,  Z.  Elektrochem.  59,  512  (1955). 

3)  P.  Drossbach,  Z.  Elektrochem.  57,  548  (1953). 

4)  P.  Drossbach,  Z.  Elektrochem.  40,  606  (1934) ;  G.  Grube,  P.  Hantelmann,  ibid. 
56,  1  (1952). 

5)  G.  Grube,  P.  Hantelmann,  Z.  Elektrochem.  48,  399,  469  (1942). 

6>  R.  Gadeau,  Chim.  et.  Ind.  34,  1021  (1935);  36,  474  (1936). 
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i  16  mY  w  temp.  800°C.  Niektóre  wyniki  pomiarów,  podczas  których  napięcie  ogniwa 
ustalano  po  upływie  10  min  od  rozpoczęcia  elektrolizy,  przedstawiono  na  rys.  131. 
Jak  widać,  polaryzacja  znacznie  maleje  podczas  mieszania,  co  wskazuje  na  to,  że  w  elek¬ 
trolicie  występuje  przede  wszystkim  polaryzacja  dyfuzyjna1^  Na  podstawie  tych  pomia¬ 
rów  nie  można  stwierdzić,  czy  pozostała  polaryzacja  sprowadza  się  również  do  pola¬ 
ryzacji  dyfuzyjnej  w  „warstwie  dyfuzyjnej  Nernsta”  (por.  p.  3  tego  rozdziału),  czy  też 
jest  polaryzacją  aktywacyjną  lub  reakcyjną.  Wiąże  się  to  z  nieznajomością  współczyn¬ 
ników  dyfuzji  jonów  względnie  cząsteczek  oraz  ich  rzeczywistych  stężeń  w  stopach; 
nie  dysponujemy  bowiem  żadnymi  pewnymi  informacjami  dotyczącymi  możliwości 
tworzenia  kompleksów.  Ponadto,  w  wyższych  temperaturach  obok  dyfuzji  występuje 
zawsze  konwekcja,  której  wpływ  jest  znacznie  większy  niż  w  roztworach  wodnych2). 


Rys.  131.  Otrzymane  metodą  komutatorową,  przy  50 — 60%  wag.  Cu  w  anodzie,  krzywe  prąd-napięcie 

dla  elektrolizy  układu 


Al 


ciecz 


sól  stopiona 
BaCh-AlF3-l,5  NaF 


ciekły  stop  Al— Cu 


Pomiary  wykonane  względem  niepracującej  elektrody  odniesienia  bez  mieszania 
wykazały,  że  największy  udział  napięcia  polaryzacyjnego  przypada  na  katodę.  Wyniki 
analizy  elektrolitu  znajdującego  się  w  pobliżu  elektrod  świadczą,  że  zubożenie  w  glin 
przestrzeni  katodowej  jest  istotnie  większe  niż  wzbogacenie  w  glin  przestrzeni  anodowej. 
Spowodowane  to  jest  zmianami  składu  elektrolitu  w  wyniku  przenoszenia.  Jony  Na+ 
i  Ba2+  wędrują  do  katody,  kompleks  AlFg~  wędruje  do  anody,  podczas  gdy  pozostały 
glin  występuje  głównie  w  postaci  niezdysocjowanego  A1C13,  który  praktycznie  nie 
przewodzi  prądu.  To  przenoszenie  jest  przyczyną  znacznie  zwiększonej  lepkości  elek¬ 
trolitu  w  pobliżu  katody,  a  w  związku  z  tym  wyższej  polaryzacji  dyfuzyjnej. 

Podobne  pomiary  polaryzacji  za  pomocą  niepracującej  elektrody  pomocniczej 
wykonano  dla  anodowego  rozpuszczania  różnych  metali  lub  ich  stopów  w  stopionych 
solach3 Pomiary  te  okazały  się  istotne  również  w  przypadku  rafinacji  stopów  glino- 

Występowanie  polaryzacji  dyfuzyjnej  w  stopionej'  anodzie  wykonanej  ze  stopu  nie  zostało  stwier¬ 
dzone,  ponieważ  As  okazało  się  niezależne  od  stężenia  glinu  w  anodzie. 

2)  Por.  P.  D  r  o  s  s  b  a  c  h,  Z.  Elektrochem.  56,  31,  599  (1952);  58,  66  (1954). 

3)  G.  Grube,  P.  Hantelmann,  Z.  Elektrochem.  56,  1  (1952). 
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wych.  Tak  np.  w  elektrolicie  BaCl2  •  A1F3-  1,5  NaF  w  temp.  850°C  i  przy  gęstości 
prądu  0,033  A/cm2  otrzymano  następujące  wartości  „napięcia  rozpuszczania’ ’  mierzone 
względem  czystej,  niepracującej,  pomocniczej  elektrody  glinowej: 

Tablica  59 


Anodowe  „napięcia  rozpuszczania”  różnych  metali  w  stopie  BaCl2  •  A1F3  •  l,5NaF  w  temp.  850°C 
i  przy  i  =  0,033  A/cm2  mierzone  względem  czystej  elektrody  glinowej  w  warunkach  bezprądowych  [V] 


Mn/Mn2+ 

Si/Si4+ 

Zn/Zn2 + 

Fe/Fe2+ 

Cu/Cu+ 

Sn/Sn2+ 

Agst./Ag+ 

0,28 

0,45 

0,63 

0,81 

1,08 

1,12 

1,34 

Również  w  tym  przypadku  można  udowodnić,  że  przeważa  polaryzacja  dyfuzyjna 
która,  jak  to  bezpośrednio  wynika  z  równania  (16),  wzrasta  tym  bardziej  ze  wzrostem 
gęstości  prądu,  im  mniejsza  jest  wartościowość  metalu  przechodzącego  do  roztworu. 
Kolejność  anodowego  rozpuszczania  się  metali  jest  taka  sama  jak  w  przypadku  szeregu 
napięciowego  w  roztworach  wodnych.  Wyjątek  stanowi  miedź,  która  przechodzi  do 
roztworu  przede  wszystkim  w  postaci  jonów  jedno  wartościowych  (por.  p.  12a  tego 
rozdziału),  jest  tu  więc  mniej  szlachetna  od  cyny.  Zawarty  w  stopach  badanych  metali 
glin  rozpuszcza  się  anodowo  praktycznie  całkowicie,  “zanim  po  skoku  potencjału 
zaczną  rozpuszczać  się  metale  szlachetniejsze.  Występuje  tu  więc  analogia  z  rafinacją 
w  roztworach  wodnych. 

Dodatkowym  potwierdzeniem  faktu,  że  obserwowane  podczas  elektrolizy  soli 
stopionych  napięcia  polaryzacyjne  mają  charakter  głównie  dyfuzyjny,  jest  występowanie 
prądów  granicznych,  które  w  zasadzie  są  charakterystyczne  dla  nadnapięcia  dyfuzyjnego 
(por.  p.  3a  tego  rozdziału).  Katodowe  prądy  graniczne  obserwowano^  więc  podczas 
elektrolizy  PbCl2,  CdCl2,  NiCl2,  CuCl  i  AgCl  w  mieszanych  stopach  KCl+NaCl. 
Po  osiągnięciu  igt  potencjał  wzrasta  skokowo  o  ponad  1  V  i  osiąga  wartość  odpowiadającą 
początkowi  wydzielania  metalu  alkalicznego.  Okazało  się  przy  tym,  że,  jak  to  wynika 
z  równania  (14),  igT  nie  jest  proporcjonalne  do  stężenia  c0  jonu  wydzielającego  się  na 
katodzie,  lecz  stosunek  igT/c0  maleje  ze  wzrostem  gęstości  prądu  granicznego.  Zjawisko 
to  można  wytłumaczyć  wzrastającym  ze  wzrostem  igT  wpływem  mieszania  gazem  anodo¬ 
wym  (Cl2).  Stosując  rozpuszczalną  anodę  metaliczną,  otrzymuje  się  stałą  wartość  iBr/c0 , 
co  wskazuje  na  stałe  mieszanie  pod  wpływem  konwekcji  termicznej.  Wartość  istjc0 
można  jeszcze  bardziej  zmniejszyć  stosując  dodatkowe  mieszanie  mechaniczne  o  stałej 
liczbie  obrotów.  Z  uzyskanych  wartości  można  na  podstawie  równania  (14),  znając 
współczynniki  dyfuzji,  obliczyć  grubość  warstwy  dyfuzyjnej  <3.  Grubości  warstw 
dyfuzyjnych,  podobnie  jak  w  roztworach  wodnych,  są  rzędu  10~ 3 — 10~4  cm. 

W  innych  przypadkach,  w  warunkach  analogicznych,  nie  stwierdzono  występowania 
prądów  granicznych  np.  podczas  wydzielania  Ti,  Zr,  Nb,  Ta  i  Al  ze  stopionych  podwój- 


9  P.  Drossbach,  P.  P  e  t  r  i  c  k,  Z.  Elektrochem.  58,  95  (1954). 


606 


XIV.  Polaryzacja  elektryczna  i  kinetyka  procesów  elektrodowych 


nych  fluorków  metali  alkalicznych  (np.  K^TiF^11.  Przyczyną  tego  mogą  być  reakcje 
wtórne.  Na  przykład  wydzielający  się  w  reakcji  pierwotnej  potas  reaguje  następnie 
z  TiFg~,  przy  czym  powstaje  KF  i  wydziela  się  tytan.  Tego  rodzaju  reakcje  wtórne 
stwierdzono  w  sposób  niewątpliwy  w  poszczególnych  przypadkach,  ale  całkowite 
wyjaśnienie  procesów  elektrodowych  napotyka  na  duże  trudności.  Łatwiej  zachodzi 
wydzielanie  metalu  ze  stopu  jego  prostej  soli,  np.  wydzielanie  ołowiu  ze  stopionego 
PbCl2  na  ciekłej  elektrodzie  ołowianej2).  W  tym  przypadku  polaryzacja  jest  praktycznie 
równa  zeru,  jeżeli  gęstość  prądu  jest  mniejsza  od  2  A/cm2. 

Charakterystyczny  przykład  stanowi  wielokrotnie  badany  proces  technicznego  otrzymywania  glinu 
drogą  elektrolitycznego  rozkładu  rozpuszczonego  w  kriolicie  (Na3AlF6)  tlenku  glinowego  na  Al  i  02. 
Z  pomiarów  przewodnictwa  wynika,  że  A1203  w  mieszaninie  Al203  +  Na3AlF6  oraz  A1F3  w  mieszaninie 
AlF3+NaF  nie  przewodzą  prądu.  Wskazuje  to,  że  w  stopie  tlenku  glinowego  z  kriolitem  przepływ  prądu 
może  być  uwarunkowany  jedynie  przez  jony  Na+,  AlF^-  i  F~.  Jak  wykazały  pomiary,  prąd  przenoszą 
głównie  jony  Na+. 

Istnieją  rozmaite  teorie  dotyczące  procesów  decydujących  o  potencjale  katody  i  anody.  Każda  z  tych 
teorii  oparta  jest  na  określonych  obserwacjach.  Griinert3)  zakłada,  że  glin  reaguje  z  kriolitem  w  temp. 
1000°C  według  równania 

Na3AlF6+Al^  2AlF3  +  3Na  (238) 

Tezę  tę  uzasadnia  obserwacja,  że  na  powierzchni  stopionego  kriolitu,  po  dodaniu  Al,  pojawiają  się  żółte 
płomyczki.  Wynikałoby  z  tego,  że  w  warunkach  elektrolizy  Al  jest  mniej  szlachetny  niż  Na.  Wówczas 
jednak  wydzielony  pierwotnie  na  katodzie  Na  nie  mógłby  wtórnie  reagować  z  A1203  lub  A1F3  z  wydzie¬ 
leniem  Al,  a  więc  najpierw  powinien  wydzielać  się  glin.  Wymaga  to .  dalszego  założenia,  że  wydzielanie 
Na  na  Al  zachodzi  w  dużym  nadnapięciem.  Potwierdzałby  to  fakt,  że  na  katodzie  węglowej  początkowo 
wydziela  się  ze  stopu  głównie  sód,  a  gdy  wydzieli  się  wystarczająca  ilość  glinu  wydzielanie  sodu  znacznie 
maleje.  Według  Griinerta  na  anodzie  wydzielają  się  pierwotnie  jony  zawierające  tlen,  np.  kompleksy 
tlenofluorkowe.  Gdyby  fluor  był  pierwotnym  produktem  wydzielania,  to  należałoby  oczekiwać,  że  na 
anodzie  węglowej  powstanie  CF4,  ponieważ  nawet  wtórnie  wydzielający  się  tlen  reaguje  z  węglem;  w  każ¬ 
dym  przypadku  należałoby  oczekiwać  pojawienia  się  przy  wyższych  gęstościach  prądu  w  gazie  anodowym 
jluoru  obok  tlenu.  W  rzeczywistości,  w  warunkach  elektrolizy  technicznej,  w  gazie  anodowym  stwierdzono 
fedynie  obecność  COz  i  CO4). 

Ujęcie  to  skrytykował  Drossbach5),  Zwrócił  on  uwagę,  że  reakcja  (238)  zachodzi  jedynie  w  naczyniach 
otwartych,  co  wskazuje  na  spalanie  glinu  rozproszonego  w  stopie,  przy  czym  obecność  NaF  nadaje  pło¬ 
mieniowi  żółte  zabarwienie.  Poza  tym  z  przybliżonych  obliczeń  termodynamicznych  wynika,"  że  równo¬ 
waga  reakcji  (238)  jest  przesunięta  silnie  w  lewo,  a  więc  Al  jest  bardziej  szlachetny  niż  Na.  Również  pod¬ 
czas  elektrolizy  czystych  fluorków,  np.  PbF2  lub  LiF,  można  na  anodach  węglowych  obserwować  powsta¬ 
wanie  CF4,  który  znika  po  dodaniu  do  stopu  tlenków.  Na  tej  podstawie  można?  sądzić,  że  w  wysokich 
temperaturach  CF4  reaguje  z  tlenkami,  przy  czym  powstają  fluorki  i  tlen.  Jeżeli  reakcja  ta  przebiega 
dostatecznie  szybko,  to  na  anodzie  wydziela  się  tlen,  a  na  elektrodach  węglowych  tylko  C02  i  CO.  Według 
Drossbacha  pierwotny  przebieg  elektrolizy  polega  na  rozkładzie  fluorku  sodowego  na  Na  i  F2,  przy  czym 
tlenek  glinowy  depolaryzuje  zarówno  katodę  jak  i  anodę  w  wyniku  reakcji  wtórnej  z  produktami  wydzie¬ 
lania  : 


proces  katodowy 


6Na+  +  6e0  — >  6  Na 
6  Na  +  A1203  3NaaO  +  2  Al 


(239) 


15  P.  D  r  o  s  s  b  a  c  h,  Z.  Elektrochem.  57,  548  (1953);  58,  686  (1954). 

2) R.  Piontelli  i  in.,  Z.  Elektrochem.  59,  64  (1955);  J.  Chem.  Phys.  23,  1971  (1955). 

3)  E.  G  r  ii  n  e  r  t,  Z.  Elektrochem.  48,  393  (1942). 

4)  CO  pochodzi  z  reakcji  Boudouarda:  C  +  C02  ^  2CO. 

5)  P.  Drossbach,  Grundriss  der  allgemeinen  techn.  Elektrochemie,  Berlin  1952. 
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6  F~  — »  3F2  4"  6  ej"  I 

proces  anodowy  6F2  +  2A120,  -  4A1F,  +  3  O J 

(240) 

W  wyniku  dalszych  reakcji  następczych 

2  A1F3  +  3  Na20  A12Q3  +  6  NaF 

(241) 

powinien  tworzyć  się  ponownie  tlenek  glinowy  i  fluorek  sodu.  Jeżeli  anoda  wykonana  jest  z  węgla,  to  tlen 
powstający  w  wyniku  reakcji  (240)  reaguje  dalej  z  węglem  tworząc  C02  lub  CO,  wskutek  czego  następuje 
dalsza  depolaryzacja. 

Pomiar,  napięć  rozkładowych  w  stopie  kriolitu  z  tlenkiem  glinowym  wydaje  się  potwierdzać  powyższe 
poglądy.  Przy  małych  gęstościach  prądu  Otrzymuje  się  napięcie  2,10  V  na  platynie  i  0,98  V  na  anodzie 
węglowej,  podczas  gdy  obliczone  termodynamicznie  napięcie  rozkładowe  czystego  NaF  wynosi  4,5  V. 
Przy  większych  jednak  gęstościach  prądu  krzywa  zależności  prądu  od  napięcia  szybko  wzrasta.  W  oparciu 
o  przytoczony  schemat  można  to  tłumaczyć  nie  dość  szybką  dyfuzją  tlenku  glinowego  do  elektrod,  co 
powoduje  zmniejszenie  depolaryzacji  w  wyniku  reakcji  wtórnych  (239)  i  (240).  Gdy  stop  zakrzepnie, 
napięcie  polaryzacyjne  wzrasta  do  4,13  V,  a  więc  zbliża  się  do  potencjału  rozkładowego  NaF,  ponieważ 
w  zestalonym  stopie  praktycznie  ustaje  transport  A1203  do  elektrod. 

Jak  już  wspomniano  w  p.  12  i  14  rozdz.  XIV,  obecnie  przestaje  się  tłumaczyć  procesy  elektrodowe 
przez  pierwotne  wydzielanie  i  wtórne  reakcje  następcze;  przeważa  pogląd,  że  mamy  tu  do  czynienia  raczej 
z  bezpośrednio  sprzężonymi  reakcjami  depolaryzacji.  W  świetle  tego  procesy  zachodzące  podczas  elek¬ 
trolizy  stopu  glinowego  można  opisać  następującymi  równaniami1) : 

proces  katodowy  3Na+  4-  A1F3  +  3  ej"  ->  Al+3NaF  (242) 

lub 

3  Na+  +  A1203  +  3  e^  ->  Al  +  Na3A103  (243 ) 

proces  anodowy  6F"  +  A1203  ->  2A1F3  4*  3/2  Oz  +  6  ej"  (244) 

Oznaczałoby  to,  że  pierwotnym  procesem  nie  może  być  wyładowanie  Na+  lub  F~.  Jest  ono  również 
nieprawdopodobne  z  energetycznego  punktu  widzenia. 

Pearson  i  Waddigton2),  podobnie  jak  Griinert,  przyjmują,  że  pierwotną  reakcją  katodową  jest  wyła¬ 
dowanie  Al3+.  Pogląd  swój  opierają  oni  na  fakcie,  że  potencjały  rozkładowe  Na3AlF6,  K3A1F6  i  Li3AlF6 
różniące  się  znacznie  między  sobą  (por.  tabl.  60),  wyrównują  się  po  dodaniu  tlenku  glinowego.  Jony  Al3+ 
powinny  więc  tworzyć  się  bezpośrednio  z  A1203  według  reakcji 

A1203  ->  Al3+  +  A103f  (245) 

Wyładowanie  powstałego  anionu  uważa  się  za  pierwotny  proces  anodowy 

2  AlOi"  -*  A1203  +  3/2  02  +  6  ej-  (246) 

Wydzielający  się  tlen  reaguje  ponownie  z  węglem  tworząc  C02.  Występowanie  CO  w  gazie  anodowym 
tłumaczy  się  reakcją  C02  z  zawiesiną  metalu 

Al  +  3/2  COz  ->  1/2  A1203  +  3/2  CO  (247) 

Reakcją  tą  tłumaczy  się  odstępstwo  wydajności  prądowej  A  od  jedności.  Ponieważ  zgodnie  z  równaniami 
(245)  i  (246),  przy  wydajności  prądowej  równej  jedności  stosunek  liczb  molowych  Al  i  C02  powinien 
wynosić  4:3,  to  na  podstawie  obserwowanej  wydajności  prądowej  A  można  obliczyć  skład  gazu  anodowego 
1  porównać  go  ze  składem  rzeczywistym.  Tą  drogą  otrzymuje  się  dość  dobrze  spełnianą  zależność 

%C02  =  (2,4-1)  -100  (248) 


ł)  R.  P  i  o  n  t  e  1 1  i,  Chim.  e  Ind.  22,  501  (1940). 

2)  T.  G.  Pearson,  J.  W  a  d  d  i  n  g  t  o  n,  Discuss.  Faraday  Soc.  1,  307  (1947). 
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Ogólnie  biorąc,  omawiana  teoria  sprowadza  proces  da  bezpośredniego  rozkładu  elektrolitycznego  A1203 
na  Al  i  02.  Wydaje  się  ona  słuszna  również  z  termodynamicznego  punktu  widzenia,  ponieważ  napięcie 
rozkładowe  A1203  w  temperaturze  elektrolizy,  obliczone  z  potencjału  termodynamicznego  tworzenia, 
jest  na  pewno  niższe  niż  odpowiednie  napięcia  dla  NaF  i  A1F3. 

Ostateczne  wyjaśnienie  procesów  określających  potencjał  mogłoby  przynieść  zastosowanie,  podobnie 
jak  w  przypadku  roztworów  wodnych,  niestacjonarnych  metod  pomiarowych  (krzywe  zależności  potencjału 
od  czasu,  pomiary  impedancji  jako  funkcji  częstotliwości,  wyznaczanie  zależności  składowych  gęstości 
prądu  od  stężenia  itp.)1). 

Ostatnio  udało  się  wydzielić2)  glin  również  z  innych  elektrolitów  niż  stop  kriolitu  z  tlenkiem  glinu. 
Bardzo  czysty  glin  otrzymuje  się  np.  z  ciekłego  już  w  temperaturze  pokojowej  i  dobrze  przewodzącego 
połączenia  kompleksowego'  Na[Al(C2H5)3F]  •  A1(C2H5)3.  Proces  ten  charakteryzuje  się  dużą  wydajnością 
prądową  i  małym  zużyciem  energii.  Przypuszcza  się,  że  również  tu  wydzielanie  zachodzi  poprzez  niższe 
kompleksy,  np.  A1(C2H5)2  (por.  p.  10  tego  rozdziału). 

Z  krzywych  prąd-napięcie  można  zasadniczo  wyznaczyć  napięcie  rozkładowe  przez 
ekstrapolację  do  i  =  0  (tzw.  metoda  punktu  przegięcia).  W  przypadku  procesów  odwra¬ 
calnych  napięcie  to  jest  identyczne  z  SEM  odpowiedniego  ogniwa.  W  pomiarach  tego 
rodzaju  należy  szczególnie  uważać,  aby  nie  wystąpiły  zjawiska  depolaryzacji  wywołane 
przez  wspomniane  rozpuszczanie  wydzielonego  metalu  w  stopie  i  jego  dyfuzję  do  anody. 
Zjawiska  te,  nawet  poniżej  właściwego  napięcia  rozkładowego,  mogą  powodować 
znaczny  przepływ  prądu  (prąd  szczątkowy).  W  związku  z  tym  następuje  rozmycie 
punktów  przegięcia  na  krzywych  zależności  natężenia  prądu  od  napięcia  i  wyniki 
ekstrapolacji  nie  są  pewne.  Dalsze  zakłócenia  może  powodować  obecność  wody  w  stopie. 
Pierwszy  punkt  przegięcia  będzie  wówczas  odpowiadać  rozkładowi  wody.  Dopiero 
po  przekroczeniu  gęstości  prądu  granicznego  (por.  p.  3a  tego  rozdziału)  napięcie  pola¬ 
ryzacyjne  skacze  do  wartości  odpowiadającej  rozkładowi  soli.  Wreszcie  zamiast  prostego 
rozkładu  soli  na  elektrodach  mogą  zachodzić  również  inne  procesy.  Tak  np.  podczas 
elektrolizy  stopionego  SnCl2  na  anodzie  zamiast  chloru  otrzymuje  się  SnCl4;  napięcie 
rozkładowe  odpowiada  więc  procesowi 

2SnCl2  -+  SnCU  +  Sn  (249) 

Z  drugiej  strony,  w  pewnych  warunkach  może  na  katodzie  zamiast  procesu  wydzielania 
metalu  następować  najpierw  redukcja  do  niższego  stopnia  wartościowości.  Proces 
taki  zachodzi  np.  podczas  elektrolizy  CaCl2 

2 CaCl2  ->  2 CaCl  +  Cl2  (250) 

Sytuacja  jest  więc  podobna  jak  w  przypadku  roztworów  wodnych.  Wspomniane  zakłó¬ 
cenia  można  wykryć  przez  odzielne  wyznaczenie  wydajności  prądowych  na  katodzie 
i  na  anodzie.  W  tabl.  60  podano  napięcia  rozkładowe  niektórych  soli  wyznaczone 
metodą  punktu  przegięcia.  Jak  wynika  z  poprzednich  rozważań,  nie  są  one  tak  pewne 
jak  dane  w  tabl.  57.  Również  napięcia  rozkładowe  stopóyr  maleją  liniowo  ze  wzrostem 
temperatury. 


Por.  również  P.  D  r  o  s  s  b  a  c  h,  Z.  Elektrochem.  59,  512  (1955);  60,  387  (1956);  J.  E.  B.  Ra  n- 
d  1  e  s,  W.  W  h  i  t  e,  ibid.  59,  666  (1955). 

2)  Por.  K.  Z  i  e  g  1  e  r,  H.  L  e  h  m  k  u  h  I,  Z.  anorg.  Chem.  283,  414  (1956), 
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Tablica  60 

Napięcia  rozkładowe  stopionych  soli  wyznaczone 
z  krzywych  zależności  prądu  od  napięcia 


Sól 

*[°C] 

Napięcie  [V] 

LiCl 

800 

3,30 

LiBr 

800 

2,93 

NaCl 

800 

3,22 

NaBr 

800 

2,84 

NaJ 

700 

2,24 

NaOH 

300 

2,32 

KC1 

800 

3,37 

KBr 

800 

2,99 

KJ 

800 

2,52 

KOH 

300 

2,35 

MgCl2 

800 

2,51 

MgJ2 

700 

1,59 

CaCl2 

800 

3,23 

SrCl2 

800 

3,30 

SrBr2 

640  . 

2,49 

BaCl2 

1005 

3,14 

BaBr2 

862 

2,96 

PbCl2 

600 

1,28 

ZnCl2 

400 

1,96 

AlFj  •  3NaF 

1080 

2,07 

A1F3  ■  3KF 

1080 

2,13 

A1F3  •  3LiF 

1080 

2,20 

d)  Efekt  anodowy 

Zwiększając  gęstość  prądu  anodowego  podczas  elektrolizy  stopionych  soli  przy 
użyciu  nierozpuszczalnej  anody,  osiąga  się  określoną  wartość  graniczną  i+  ,  zależną  od 
elektrolitu  i  rodzaju  elektrody.  Po  osiągnięciu  tej  wartości  występują  nagle  gwałtowne 
wahania  natężenia  prądu  i  napięcia.  Podczas  gdy  natężenie  maleje,  napięcie  znacznie 
wzrasta;  po  pewnym  czasie  obie  te  wielkości  osiągają  wartości  ekstremalne.  Pomiędzy 
anodą  a  stopem  obserwuje  się  przy  tym  powstawanie  małych  łuków  wskazujących  na 
wyładowania’ w  gazach.  Ten  tzw.  efekt  anodowy 1}  polega  prawdopodobnie  na  powstaniu 
warstewki  gazu,  która  otacza  anodę  i  stawia  duży  opór  podczas-  przepływu  prądu. 

Jedną  z  dalszych  przyczyn  występowania  efektu  anodowego  może  być  lokalne 
przegrzewanie  się  poszczególnych  miejsc  elektrody  i  związane  z  tym  odparowywanie 
elektrolitu,  tzn.  proces  taki,  jaki  zachodzi  w  przerywaczu  Wehnelta.  Rozważania  teore¬ 
tyczne^  wykazały  jednak,  że  wystąpienie  takiego,  czysto  termicznego  efektu  wymaga 

ł)  K.  Arndt,  H.  P  r  o  b  s  t,  Z.  Elektrochem.  29,  323  (1923). 

2)  P.  D  r  o  s  s  b  a  c  h,  Z.  Elektrochem.  55,  38  (1951). 
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gęstości  prądu  znacznie  większych  od  obserwowanych  w  przypadku  efektu  anodowego. 
Efekt  ten  nie  może  więc  być  wywołany  jedynie  przez  procesy  termiczne.  Przemawia 
za  tym  również  fakt,  że  efekt  anodowy  o  wiele  łatwiej  występuje  w  chlorkach,  niż 
w  niżej  wrzących  bromkach  i  jodkach.  Tak  więc  warunkiem  występowania  efektu 
anodowego  jest  prawdopodobnie  pierwotne  utworzenie  warstewki  gazu  anodowego 
oddzielającej  elektrodę  od  elektrolitu.  Istotnie,  gdy  anodę  węglową  ustawi  się  tak, 
by  była  skierowana  do  góry,  wówczas  gęstość  prądu  potrzebna  do  wywołania  efektu 
anodowego  wzrośnie,  ponieważ  w  tym  przypadku  ulatnianie  się  gazu  jest  łatwiejsze. 
Z  drugiej  strony,' efekt  termiczny  wpływa  na  występowanie  efektu  anodowego.  Świadczy 
o  tym  fakt,  że  efekt  anodowy  zazwyczaj  nie  występuje,  gdy  chce  się  go  otrzymać  szybko 
w  wyniku  zwiększenia  napięcia.  Ogrzewanie  i  rozprzestrzenienie  się  warstewki  gazu 
zależy  od  ilości  wydzielonego  ciepła,  które  sprzyja  występowaniu  efektu  anodowego. 

Przyczynę  faktu,  że  siły  adsorpcyjne  nie  wystarczają  do  utrzymania  warstewki 
gazu,  upatruje  się1)  w  ujemnym  ładunku  elektrostatycznym  pęcherzyków  gazu. 
Ładunki  takie  powstają,  ponieważ  przy  dużych  gęstościach  prądu  aniony  wyładowują 
się  na  brzegu  dopiero  co  utworzonych  pęcherzyków  gazu  (podobnie  jak  to  ma  miejsce 
podczas  elektrolizy  w  świetle  jarzeniowym),  gaz  jest  więc  częściowo  jonizowany  i  elek¬ 
trostatycznie  przyciągany  przez  dodatnio  naładowaną  anodę.  Za  takim  poglądem 
przemawia  fakt,  że  dodatek  tlenku  powoduje  znaczny  wzrost  krytycznej  gęstości  prądu, 
przy  której  występuje  efekt  anodowy.  Jeżeli  usunie  się  całkowicie  utleniające  zanie¬ 
czyszczenia,  zawsze  obecne  w  wyniku  reakcji  stopu  ze  śladami  wody  lub  powietrza, 
to  efekt  anodowy  występuje  przy  tak  małych  gęstościach  prądu,  że  praktycznie  utrudnia 
to  prawie  całkowicie  przeprowadzenie  elektrolizy.  Ponieważ  tlen  wykazuje  znacznie 
mniejsze  powinowactwo  elektronowe  niż  chlor,  to  w  obecności  02  w  gazie  anodowym 
nie  mógłby  występować  elektrostatyczny  ładunek  pęcherzyków  gazu. 

Zaobserwowano  również  występowanie  podobnego  rodzaju  efektu  katodowego, 
którego  główną  przyczyną  są  prawdopodobnie  czynniki  termiczne.  Ostatnio  stwierdzono2), 
że  analogiczny  efekt  anodowy  i  katodowy  występuje  również  podczas  elektrolizy  roz¬ 
tworów  wodnych,  gdy  temperatura  elektrolitu  osiąga  temperaturę  wrzenia. 

LITERATURA 

P.  Drossbach,  Elektrochemie  geschmolzener  Salze,  Berlin  1938.  —  P.  Drossbach,  Grun- 
driss  der  allgem.  techn.  Elektrochemie,  Berlin  1952;  Mechanisms  of  Inorganic  Reactions,  Advances  in 
Chemistry  No.  49,  Washington  1965. 

17.  ELEKTROLIZA  W  ŚWIETLE  JARZENIOWYM 

Gdy  podczas  elektrolizy  roztworu  siarczanu  miedziowego  pomiędzy  elektrodami 
miedzianymi  umieści  się  katodę  w  obszarze  gazowym  nad  roztworem,  wówczas  przy 
zmniejszonym  ciśnieniu  i  napięciu  ok.  500  V  nastąpi  wyładowanie  jarzeniowe  i  na 
powierzchni  granicznej  między  roztworem  a  gazem,  w  tzw.  plamie  jarzeniowej,  wydzieli 


9  H,  v.  W  a  r  t  e  n  b  e  r  g,  Z.  Elektrochem.  32,  330  (1926). 
2)  H.  H.  Kellogg,  J.  Electrochem.  Soc.  97,  133  (1950). 
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się  metaliczna  miedź1'.  W  podobny  sposób,  umieszczając  anodę  w  obszarze  gazowym, 
można  wydzielić2'  jod  z  roztworu  KJ.  Powierzchnia  cieczy  odgrywa  w  tych  przypadkach 
rolę  elektrody  metalicznej.  Podczas  elektrolizy  w  świetle  jarzeniowym  rozcieńczonego 
H2S043)  otrzymuje  się  na  katodzie,  znajdującej  się  w  atmosferze  gazu,  znacznie  więcej 
wodoru  niż  to  wynika  z  prawa  Faradaya.  Równocześnie  w  roztworze,  oprócz  H202, 
tworzą  się  produkty  utleniania  kwasu  siarkowego,  takie  jak  H2S05  i  H2S208,  w  sto¬ 
sunkach  ilościowych  zależnych  od  stężenia  kwasu  siarkowego.  Jeżeli  w  obszarze  gazo¬ 
wym  umieści  się  anodę,  to  wydajności  aktywnego  tlenu  występującego  w  postaci  H2S05 
i  H2S208  wielokrotnie  przekraczają  wydajność  obliczoną  z  prawa  Faradaya. 

Dalsze  badania  przeprowadzone  przez  Klemenca4'  wykazały,  że  w  przypadku  kato¬ 
dowego  (ok.  450  V/mm)  lub  anodowego  (ok.  70  V/ mm)  wyładowania  jarzeniowego 
następuje  rozkład  wytworzonej  w  luku  pary  wodnej  na  rodniki  H  i  OH5).  Rodniki  te 
reagują  z  rozpuszczonymi  substancjami,  co  wywołuje  pozorne  odchylenia  od  prawa 
Faradaya.  Ze  względu  na  większą  wymianę  energii  w  przypadku  katodowym  „wydaj¬ 
ność  prądowa”  w  przypadku  umieszczenia  anody  w  obszarze  gazowym  jest  zawsze 
większa  niż  przy  odwrotnym  połączeniu  biegunów.  Podobne  reakcje  wtórne  obserwo¬ 
wano  również  przy  zastosowaniu  prądu  zmiennego,  przy  czym  obie  elektrody  mogą 
także  znajdować  się  w  obszarze  gazowym6'. 

Poddając  roztwory  zawierające  substancje  organiczne  (kwas  octowy,  alkohole, 
ligninę)  elektrolizie  w  świetle  jarzeniowym7',  otrzymuje  się  mieszaninę  gazów  o  dużej 
zawartości  H2  i  CO,  które  wytworzyły  się  również  w  wyniku  dodatkowych  wtór¬ 
nych  reakcji  rodników  H  i  OH  z  cząsteczkami  organicznymi.  Szybkość  reakcji 
zależy  przy  tym  od  szybkości  dyfuzji  tych  ostatnich  do  powierzchni  plamy  jarze¬ 
niowej.  Stosunek  H2:  CO  można  zmieniać  w  sposób  dowolny,  co  pozwala  na  za¬ 
stosowanie  omawianej  metody  do  otrzymywania  użytecznych  mieszanin  gazowych 
z  produktów  odpadkowych,  np.  z  ługów  posulfitowych. 


18.  ELEKTROLITYCZNE  ROZDZIELANIE  IZOTOPÓW 


Podczas  elektrolizy  wody  następuje  wzbogacenie  pozostałości  w  deuter,  podczas 
gdy  wodór  przechodzi  w  większym  stopniu  do  fazy  gazowej.  W  odpowiednich  warun¬ 
kach  metodę  tę  stosuje  się  do  wzbogacania  wody,  a  nawet  do  otrzymywania8'  czystej 
ciężkiej  wody  D20.  Skuteczność  metody  określona  jest  przez  współczynnik  rozdziału 


_  (^ą/ćp^az 
(ch/ cp)  ciecz 


(251) 


O  G  u  b  k  i  n,  Ann.  Physik.  32,  114  (1887). 

2)  K  1  ii  p  £  e  1,  Drndes  Ann.  Physik  16,  574  (1905). 

3)  F.  Haber,  A.  K  1  e  m  e  n  c,  Z.  Elektrochem.  20,  485  (1914). 

O  Patrz  A.  K  1  e  m  e  n  c,  Mh.  Chem.  75,  42  (1944)  oraz  tam  cytowana  literatura. 

5)  Obecność  ich  można  stwierdzić  w  widmie  wyładowania  jarzeniowego. 

6)  A.  K  1  e  m  e  n  c,  Z.  physik.  Chem.  (A)  183,  297  (1939). 

7)  A.  Klemenc,  G.  Ofner,  Z.  Elektrochem.  57,615  (1953);  56,  198  (1952). 

8)  Por.  np.  A.  E  u  k  e  n,  B  r  a  t  z  1  e  r,  Z.  physik.  Chem.  A174,  269  (1935). 
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Współczynnik  s  zależy  od  materiału  katody  i  jest  najmniejszy  na  rtęci  (największe  nad- 
napięcie).  W  wyniku  nowych  systematycznych  pomiarów1 }  nadnapięcia  na  katodzie 
rtęciowej  w  0,1  n  roztworze  DCI  w  czystej  ciężkiej  wodzie  D20  jako  funkcji  gęstości 
prądu  i  temperatury  stwierdzono,  że  w  zakresie  10-5  <  i  <  10“2  A/cm2  krzywa  zależ¬ 
ności  gęstości  prądu  od  napięcia,  zgodnie  z  równaniem  Tafela  (78),  w  temp.  20°C 
opisana  jest  wyrażeniem 

fjD2  =  1,485 +  0,1191ogt  V  (252) 

Natomiast  w  takich  samych  warunkach  w  zwykłej  wodzie 


rj H2  =  1, 416  +  0, llólog*  V 


(253) 


Tak  więc  w  tym  samym  zakresie  gęstości  prądu  nadnapięcie  wydzielania  deuteru  jest 
o  ok.  50 — 70  mV  wyższe  niż  nadnapięcie  wydzielania  wodoru.  Z  nachylenia  prostej 
tafelowskiej  wyznaczono  współczynnik  przejścia  a(  dla  D2  w  zakresie  temperatur 
4 — 70°C  wynosi  on  0,48 — 0,50,  a  dla  H2  w  tych  samych  warunkach  0,50 — 0,54.  Na 
podstawie  tych  pomiarów  oblicza  się  współczynnik  rozdziału  s  ze  stosunku  gęstości 
prądu  w  H20  lub  w  D20  przy  każdym  dowolnym  nadnapięciu  do  s  —  3,1  przy  20°C. 
Podobne  wartości  (3,1 — 3,3)  wyznaczono  już  uprzednio  w  sposób  bezpośredni  elektro- 
lizując  mieszaninę  H20  i  D20  na  katodach  rtęciowych  w  podobnych  warunkach2). 
Założono  przy  tym,  że  pomiędzy  wydzielonym  gazem  a  cieczą  nie  zachodzi  wymiana, 
co  potwierdzono  doświadczalnie3).  Dobra  zgodność  wartości  s  obliczonych  z  pomiarów 
w  czystej  H20  lub  D20  i  wyznaczonych  bezpośrednio  z  pomiarów  w  mieszaninach 
(z  których  wydziela  się  H2  lub  HD)  świadczy  o  tym,  że  współczynnik  rozdziału  nie 
zależy  od  postaci  cząsteczkowej,  w  której  wydzielają  się  atomy  wodoru  lub  deuteru. 
W  związku  z  tym  tafelowski  mechanizm  rekombinacji  (128)  nie  wpływa  na  nadnapięcie 
i  nie  jest  czynnikiem  określającym  potencjał  (por.  p.  9  tego  rozdziału). 

W  celu  teoretycznego  określenia  współczynnika  rozdziału  założono,  że  reakcja 
Volmera  (126)  jest  procesem  określającym  szybkość.  Oznaczając  cząstkowe  gęstości 
prądu  wydzielania  H  i  D  podczas  elektrolizy  zwykłej  wody  zawierającej  ok.  10_2%  mol. 
deuteru  odpowiednio  przez  in  i  iD,  można  napisać 

%Ad  =  {CH.I  cT>)gaz  (254) 

i  na  podstawie  równania  (251) 

S  —  (z'hA'd)  {cr>lcs) ciecz  (255) 

Stosunek  /H/żD  na  tej  samej  elektrodzie  otrzymuje  się  z  równania  (71)  przy  założeniu, 
że  zarówno  potencjał  odwracalny,  jak  i  a  są  w  obu  przypadkach  praktycznie  jednakowe. 
Dla  danego  et  i  przy  pominięciu  reakcji  odwrotnej  można  napisać 


+  _  \  ^  C,0h+  [  AG_n+-AG_»+ 

Zj  Cod+  exp  L  RT 


(256) 


B.  Post,  C.  F.  H  i  s  k  e  y,  J.  Am.  Chem.  Soc.  72,  4203  (1950);  73,  161  (1951). 

2)  H.  F.  W  a  1 1  o  n,  J.  H.  W  o  1  f  e  n  d  e  n,  Trans.  Faraday  Soc.  34,  436  (1938);  J.  Horiuti, 
G.  Okamoto,  Sci.  Jap.  Inst.  Phys.  Chem.  Res.  Tokyo  28,  231  (1936). 

3)  K.  H  i  r  o  t  a,  J.  Horiuti,  ibid.  30,  151  (1936). 
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c0H+  lub  c0D+  są  stężeniami  odpowiadających  sobie  jonów  zawierających  H  lub  D, 
a  więc  H30+  lub  H2DO+,  H2DO+  lub  HD20+  i  HD20+  lub  D30+.  Stała  równowagi 
reakcji 

H20  +D20  ?±  2HDO  (257) 


w  temp.  25°C  wynosi  3,80.  Odpowiadające  jej  stężenia  wynoszą:  cS20  =  55,  cHDO  = 
=  1  •  10“2  i  c02 o  =  5  •  10~7  m/l.  Na  podstawie  oszacowanych  z  danych  spektrosko¬ 
powych  różnic  energii  solwatacji  H+  lub  D+  do  H30+  lub  H2DO+,  HD20+  i  D30+ 
można  sądzić,  że  w  rozcieńczonych,  kwaśnych  roztworach  zwykłej  wody  stężenia  HD20+ 
oraz  D30+  są  do  pominięcia  jako  małe  w  porównaniu  ze  stężeniami  H2DO+  i  H30+. 
Należy  więc  uwzględniać  jedynie  wyładowanie  H30+  i  H2DO+,  dopóki  woda  nie  wzbo¬ 
gaci  się  dostatecznie  w  deuter.  Dla  0,1  n  roztworu  HC1  otrzymano:  cSs 0+  =  1CT1, 
%2no+  ~  3  •  KT5,.  cHd2o+~  9-  1Ó-7  i  cD30+  X  7*  1(T13  mol/l.  W  równaniu  (256)  na¬ 
leży  więc  uwzględnić  jedynie  człon  sumy  z  c0h3o+/coh2do+  oraz  odpowiednią  różnicę 
energii  aktywacji  tych  jonów.  Różnicę  tę  można  również  oszacować  na  podstawie 
danych  termodynamicznych,  co  pozwala  na  obliczenie  wartości  s  z  równania  (255). 
Otrzymuje  się  s  ^  1,4,  a  więc  wartość  tego  samego  rzędu  co  zmierzona  (3,1).  Obliczenie 
potwierdziło  zatem  pogląd,  że  rozdział  izotopów  jest  praktycznie  wynikiem  ich  różnych 
nadnapięć  na  tym  samym  metalu. 

Na  innych  katodach  współczynnik  rozdziału  jest  znacznie  większy.  Na  przykład 
na  platynie,  wstępnie  aktywowanej  anodo wo,  może  osiągnąć  wartość  15.  Dotychczas 
nie  stwierdzono  systematycznej  zależności  współczynnika  rozdziału  od  materiału 
elektrody,  ponieważ  na  nadnapięcie  wpływają  bardzo  silnie  zanieczyszczenia  oraz  zatru¬ 
cie  elektrod.  W  zasadzie  zależność  taka  powinna  wynikać  z  różnicy  ciepeł  adsorpcji 
H  lub  D  na  różnych  metalach,  gdy  pozostałe  warunki  są  jednakowe  (por.  rys.  119). 

Współczynniki  rozdziału  dwóch  nie  występujących  w  postaci  gazu  izotopów  o  masach 
Mj  i  Mu  są  zdefiniowane  równaniem 


CQ\ 

S  —  \"Oo) 

dlogcMjI 

Współczynniki  te  nie  zależą  w  sposób  istotny  od  temperatury,  składu  roztworu,  gęstości 
prądu  i  materiału  elektrod  i  maleją  ze  wzrostem  ciężaru  atomowego  rozdzielanych 
izotopów1  \  Dla  M  >  25  różnice  w  wartości  s  są  bardzo  małe.  Zależność  s  od  tempe¬ 
ratury  wskazuje,  że  i  w  tym  przypadku  na  kinetyczny  efekt  rozdziału  nie  nakłada  się 
żaden  mechanizm  wymiany  pomiędzy  elektrodą  a  zawartymi  w  roztworze  jonami. 
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ZASTOSOWANIE  PROCESÓW  ELEKTROCHEMICZNYCH 


1.  OGNIWA  GALWANICZNE 


a)  Akumulatory 


Ogniwa  galwaniczne,  w  których  reakcję  warunkującą  przepływ  prądu  można  prze¬ 
prowadzić  w  kierunku  odwrotnym  drogą  elektrolizy,  nazywamy  akumulatorami.  Zasad¬ 
niczo  każde  ogniwo  odwracalne  mogłoby  służyć  jako  akumulator,  w  praktyce  jednak 
zastosowanie  znalazły  takie  ogniwa,  które  wymagają  tylko  jednego  elektrolitu1*  i  w  któ¬ 
rych  reakcje  przebiegają  bez  udziału  gazów,  a  substraty  i  produkty  reakcji  są  trudno 
rozpuszczalne  w  roztworach  elektrolitów.  W  przypadku  akumulatorów  stosowanych 
w  technice  chodzi  zawsze  o  ogniwa  z  tzw.  elektrodami  drugiego  rodzaju  (por.  rozdz. 
X,P.7). 

Akumulator  ołowiany 

Gdy  elektrolizujemy  kwas  siarkowy  nasycony  PbS04  stosując  dwie  elektrody 
ołowiane,  wówczas  na  katodzie  wydziela  się  metaliczny  ołów,  a  na  anodzie  przebiegnie 
proces  utlenienia  jonów  Pb2+  do  Pb4+,  które  w  wyniku  hydrolizy  wydzielają  się  na 
anodzie  w  postaci  Pb02.  Powstaje  zatem  ogniwo  galwaniczne: 


Pb02/H2S04[PbS04]/Pb  (1) 

Wydzielanie  Pb  i  Pb02  na  katodzie  i  anodzie  może  przebiegać  dopóty,  dopóki  w  roz¬ 
tworze  znajdują  się  jony  Pb2+  dostarczane  przez  rozpuszczanie  się  stałego  PbS04. 
Na  elektrodach  przebiegają  następujące  reakcje  cząstkowe: 


[PbS04]+2eo 


ładowanie 

wyładowanie 


Pb+SOj" 


[PbS04]+6H20 


ładowanie 

wyładowanie 


Pb02 + sor +4H30+  +2eo 


(2) 

(3) 


**  Ogniwa  galwaniczne  typu  ogniw  Daniella  nie  mogą  być  używane  jako  akumulatory,  chociaż  pracują 
odwracalnie,  ponieważ  oba  elektrolity  przedzielone  diafragmą  mieszają  się  z  biegiem  czasu  i  następuje 
samowyładowanie  ogniwa. 
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Procesy  elektrodowe  (2)  i  (3)  można  połączyć  w  reakcję  sumaryczną: 


2[PbS04]+2H20 


ładowanie 

wyładowanie 


Pb  +Pb02  +2H2S04 


(4) 


SEM  akumulatora  można  obliczyć  z  potencjałów  elektrod.  Potencjał  elektrody 
Pb02,  która  jest  elektrodą  redoks,  otrzymuje  się  z  równania  (X,144)  dla  procesu 
cząstkowego  (3)  w  postaci : 


Err  =  E, 


OK' 


RT 
2  F 


ln 


a 


H3o+^Sol 


a 


6 

h2o 


(5) 


a  potencjał  elektrody  ołowianej  z  równania  (X,lll)  lub  (X,125): 


Ea  —  E0j 


RT 

2F 


ln«Pb2+  =  E$a 


RT  , 

2 F  n<2s°4_ 


(6) 


przy  czym 

RT 

E*a  —  Eqa  +  2 p  i  -^-ii =  ^Pb2+^so5- 

i^L  jest  iloczynem  aktywności  trudno  rozpuszczalnego  siarczanu  ołowiu.  Na  SEM  aku¬ 
mulatora  dla  reakcji  (4)  otrzymamy  wyrażenie: 


AE  =  AEa  +  ~\n-^S2^  (7) 

T  as2o 

Standardową  (normalną)  SEM  otrzymuje  się  z  tabl.  39  i  40:  AE0  =  E0k—E0a  = 
=  1,685+0,276  =  1,96  V1).  Podczas  wyładowania  lub  ładowania  akumulatora  wystę¬ 
puje  jeszcze  poza  tym  szereg  zjawisk  związanych  z  polaryzacją,  wywołanych  przez 
procesy  kinetyczne  przebiegające  przy  elektrodach,  o  czym  będzie  mowa  dalej. 

Tzw.  „teorię  podwójnego  powstawania  siarczanu”2)  wielokrotnie  poddawano  kry- 
tyce+  Głównym  zarzutem  była  niezgodność  obserwowanych  doświadczalnie  wartości 
SEM  z  wartościami  obliczonymi  na  podstawie  zmierzonych  ciepeł  reakcji  (4)  i  doświad¬ 
czalnej  zależności  temperaturowej  AE  określonej  równaniem  (X,44): 


AE  = 


T  SAE 

8T 


AH 

neF 


(8) 


Jak  wykazały  późniejsze  dokładne  badania  termodynamiczne4’  nad  zależnością  SEM 
akumulatora  ołowianego  od  temperatury,  ciśnienia  i  stężenia,  równanie  (4)  odpowiada 
wszystkim  wymogom  termodynamicznym  dotyczącym  odwracalnego  procesu  ładowania 
i  wyładowania.  Zwłaszcza  zależność  SEM  od  aktywności  kwasu  siarkowego  i  wody 
wyrażona  równaniem  (7)  jest  ściśle  spełniona.  Wynika  stąd,  że  niezgodne  z  danymi 


1}  Por.  W.  J.  HamerJ.  Am.  Chem.  Soc.  57,  9  (1935). 

2)  Gladstone,  T  r  i  b  e,  Naturę  25,  221  (1882);  ibid.  25,  461  (1882);  ibid.  27,  583  (1883). 

3>  Por.  E.  R  i  e  s  e  n  f  e  1  d,  H.  Sass,  Z.  Elektrochem.  39,  219  (1933);  J.  J.  Lander,  J.  Elek- 
trochem.  Soc.  98,  220  (1951). 

4)  W.  H.  B  e  c  k,  W.  F.  K.  W  y  n  n  e-J  o  n  e  s,  Trans.  Faraday  Soc.  50,  136  (1954). 
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termodynamicznymi  (w  warunkach  odwracalności  procesu)  byłoby  powstawanie  pro¬ 
duktów  przejściowych,  nie  pozostających  w  równowadze  z  reagentami  procesu  (4), 
jak  brane  niekiedy  pod  uwagę  niższe  tlenki  ołowiu  lub  zasadowe  siarczany. 

Mimo  to  zasadniczo  jest  możliwe,  że  podczas  wyładowania  i  ładowania  akumulatora 
przebiegają,  w  przypadku  dużej  gęstości  prądu,  jeszcze  inne  reakcje.  Wynne-Jones 
i  in.1}  wykazali,  że  w  normalnych  warunkach  wyładowania  akumulatora  podany  poprzed¬ 
nio  mechanizm  reakcji  jest  słuszny.  Później  okazało  się,  że  zarówno  proces  wydzielania 
tlenu  na  elektrodach  Pb02,  jak  i  krzywa  gęstość  prądu-potencjał  rejestrowana  podczas 
ładowania  akumulatora  stosują  się  do  równania  Tafela  (XIV, 78)  i  że  w  obu  przypadkach 
mogłoby  chodzić  o  polaryzację  aktywacyjną. 

Podstawą  działania  akumulatora  ołowianego  jest  duże  nadnapięcie  wodoru  na  katodzie 
ołowianej  i  duże  nadnapięcie  tlenu  na  anodzie  Pb02.  Tzw.  ogniwo  tlenowo- wodorowe 
opisane  w  p.  12  rozdz.  XIV  wykazuje  w  temperaturze  pokojowej  SEM  =  1,23  V,  nie¬ 
zależnie  od  pH  elektrolitu,  a  zatem  podczas  elektrolizy  kwasu  siarkowego  przy  napięciu 
1,23  V  powinien  wydzielać  się  wodór  na  katodzie  i  tlen  na  anodzie.  Nadnapięcie  wodoru 
na  ołowiu  umożliwia  wydzielenie  metalicznego  ołowiu  w  wyniku  redukcji  jonów  Pb2+ 
pochodzących  ze  stałego  PbS04,  tzn.  przebieg  procesu  (2).  Nowsze  badania  przepro¬ 
wadzone  za  pomocą  metod  niestacjonarnych2),  opisanych  w  p.  7  rozdz.  XIV  (krzywe 


2 


0 


0  10  20  30  40  50 

t,  min 

Rys.  132.  Krzywa  galwanostatyczna  potencjał- czas  dla  polaryzacji  anodowej  elektrody  ołowianej  w  0,5  m 

H2S04  przy  gęstości  prądu  i  —  0,5  mA/cm2 

potencjał-czas  przy  stałej  gęstości  prądu  lub  krzywe  gęstości  prądu-czas  przy  stałym 
potencjale)  wykazały,  że  podczas  polaryzacji  anodowej  elektrod  ołowianych  w  kwasie 
siarkowym  przebiegają  kolejno  dwie  reakcje.  Najpierw  ołów  rozpuszcza  się  anodowo 
i  wydziela  na  elektrodzie  w  postaci  stałego  PbS04,  przy  czym  analogicznie  jak  w  rów¬ 
naniach  (XIV, 199)  lub  (XIV, 200)  nie  jest  konieczne  pierwotne  powstawanie  uwod¬ 
nionych  jonów  metali.  Już  ten  proces  wymaga  nadnapięcia  ok.  10  mV,  które  mogłoby 
być  spowodowane  polaryzacją  stężeniową,  ale  być  może  związane  jest  z  tworzeniem  się 

l)  W.  F.  K.  Wynne-Jones  i  in.,  Trans.  Faraday  Soc.  50,  147  (1954);  ibid.  50,  927  (1954); 
ibid.  50,  1249  (1954). 

2>  W.  Feitknecht,  A.  Gaumann,  J.  chim.  phys.  49,  C  135  (1952);  M.  Fleischmann, 
H.  R.  T  h  i  r  s  k,  Trans.  Faraday  Soc.  51,  71  (1955). 
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zarodków  kryształów  PbS04.  Podczas  przepływu  prądu  o  stałym  natężeniu  potencjał 
elektrody  mierzony  względem  odpowiedniej  elektrody  odniesienia  pozostaje  praktycznie 
stały  (por.  rys.  132),  a  po  pewnym  czasie,  zależnym  od  gęstości  prądu,  nagle  bardzo 
gwałtownie  wzrasta.  W  przybliżeniu  stosuje  się  tu  zależność  (XIV, 205): 

r  i  =  const  (9) 

co  wskazuje  na  to,  że  w  procesie  pierwotnym  chodzi  o  powstawanie  zwartej,  źle  prze¬ 
wodzącej  warstwy,  tzn.  o  proces  pasywacji.  Z  pomiarów  potencjostatycznych  wynika, 
że  podczas  tej  pasywacji  gęstość  prądu  przechodzi  przez  maksimum  i  w  końcu  spada 
do  wartości  bardzo  małej,  co  oznacza  duży  wzrost  oporu.  Równoczesne  pomiary  oporu 
ogniwa  metodą  opisaną  w  p.  16  rozdz.  XIV  z  nałożonym  prądem  zmiennym  wykazują, 
że  nagły  wzrost  oporu  zbiega  się  dokładnie  w  czasie  ze  wzrostem  potencjału  podczas 
polaryzacji  prądem  o  stałym  natężeniu. 

Przewodnictwo  warstwy  pasywnej  jest  bardzo  małe  (%  K  3  •  10“10  O-1  •  cm-1), 
toteż  spadek  napięcia  osiąga  w  niej  bardzo  duże  wartości  (rzędu  5  •  104  V/ cm);  może  to 
prowadzić  do  uwolnienia  elektronów,  które  powodują  zniszczenie  warstwy  izolującej. 
Osiągnięcie  dużej  wartości  potencjału  umożliwia  przebieg  drugiego  procesu  —  utle¬ 
niania  siarczanu  ołowiu  do  Pb02  zgodnie  z  równaniem  (3)V  Istotnie,  zaobserwowano, 
że  podczas  polaryzacji  prądem  o  stałym  natężeniu  wysoki  potencjał  osiągnięty  po 
zakończeniu  pasywacji  maleje,  co  odpowiada  dobremu  przewodnictwu  Pb02,  pozostaje 
przez  pewien  czas  stały,  a  następnie  powoli  wzrasta  aż  do  osiągnięcia  potencjału  wydzie¬ 
lania  tlenu. 

Również  utlenienie  PbS04  do  Pb02  wymaga  nadnapięcia;  jak  już  wspomniano, 
krzywa  zależności  gęstości  prądu  od  potencjału  stosuje  się  do  równania  Tafela.  Nie  jest 
jeszcze  całkowicie  wyjaśnione,  który  z  procesów  jest  najwolniejszy,  a  tym  samym  określa 
potencjał  elektrody;  być  może  procesem  wywołującym  nadnapięcie  jest  powstawanie 
zarodków  lub  wzrost  kryształów  Pb02  (polaryzacja  krystalizacyjna) ;  może  tu  jednak 
chodzić  również  o  polaryzację  aktywacyjną  reakcji  pierwotnej  Pb2+  <±  Pb4++2ey. 
Zagadnienie  to  wymaga  dalszych  badań2). 

Obie  elektrody  akumulatora  ołowianego  stanowią  tzw.  elektrody  mieszane  (por. 
rozdz.  X,  p.  7b).  Wykazują  one  tendencje  do  ulegania  procesom  korozji  uwarunkowa¬ 
nym  powstawaniem  potencjału  mieszanego  (por.  rozdz.  XIV,  p.  13).  Na  tym  polega 
znane  zjawisko  „samo  wy  łado  wania’ 5  akumulatora  ołowianego3).  Stanowi  ono  wynik 
procesów  zachodzących  na  elektrodzie  ołowianej : 

Pb?±Pb2+  +  2eó  i  H30+ +  ey  ^H20  +  1/2H2  (10) 

i  na  elektrodzie  Pb02: 

Pb4+ +  2e0- ^  Pb2+  i  Pb  Pb2+  +  2e0~  (11) 

1  1  Jako  dalsza  reakcja  pośrednia  wchodziłoby  w  grę  bezpośrednie  utlenienie  Pb  do  Pb02  według 
równania:  Pb  +  6H20-»Pb02  +  4H30++4eo,  co  mogłoby  prowadzić  do  pokrycia  całej  elektrody  pier¬ 
wotną  warstwą  Pb02iw  ten  sposób  przerwać  dalszy  przebieg  reakcji  Pb  +  SO^-— >PbS04+2eo,  ponieważ 
Pb02  charakteryzuje  się  przewodnictwem  praktycznie  tylko  elektronowym. 

2)  Por.  również  W.  Feitknecht,  A.  Gaumann,  y.  chim.  phys.  49,  C  135  (1952). 

3)  Por.  R.  B.  Mears,  J.  Electrochem.  Soc.  95,  1  (1948);  ibid.  97,  75  (1950). 
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Procesy  te  bez  przepływu  prądu  prowadzą  do  reakcji  nieodwracalnych: 

Pb  +  2H30+  -  Pb2+  +  H2  +  2H20  (lOa) 

lub 

Pb02  +  Pb  +  2H2S04  ->  2PbS04  +  2H20  (1  la) 

Proces  (lOa)  przyspieszają  znacznie  zanieczyszczenia  elektrolitu  jonami  metali  szla¬ 
chetniejszych  od  ołowiu,  które  wydzielają  się  na  katodzie  podczas  procesu  ładowania, 
jeżeli  nadnapięcie  wodoru  na  tych  metalach  jest  mniejsze  niż  dla  ołowiu.  Ślady  platyny 
np.  powodują,  że  akumulator  jest  niezdatny  do  użytku.  Proces  ( 1  la)  jest  szczególnie 
szkodliwy,  ponieważ  powoduje  zniszczenie  ramy  ołowianej  elektrody  Pb02. 

Powstający  podczas  wyładowania  lub  samo  wyładowania  akumulatora  PbS04  ma 
skłonność  do  starzenia  się  w  związku  ze  wzrostem  kryształów;  taki  siarczan  ołowiu 
znacznie  trudniej  ulega  redukcji  lub  utlenieniu.  Tzw.  „zasiarczenie5 *  płyt  zmniejsza 
„pojemność55  akumulatora.  Można  temu  zapobiec  przez  regularne  ładowanie  akumula¬ 
tora  nawet  wówczas,  gdy  się  go  nie  używa. 

Nieodwracalne  zjawiska  polaryzacji,  zależne  od  gęstości  prądu  ładowania  i  wyładowania,  powodują, 
że  sprawność  akumulatora  stale  znacznie  odbiega  od  jedności  i  maleje  ze  wzrostem  gęstości  prądu.  Przez 
„sprawność”  rozumie  się  stosunek  ładunku  oddanego  do  ładunku  pobranego  (sprawność  elektryczna) 
lub  stosunek  energii  oddanej  do  energii  pobranej  (sprawność  energetyczna).  Obie  sprawności  można 
przedstawić  za  pomocą  tego  samego  wykresu,  przedstawiając  graficznie  napięcie  na  zaciskach  akumula¬ 
tora  w  woltach  jako  funkcję  czasu  przy  jednakowym  i  stałym  natężeniu  prądu  ładowania  lub  wyładowania  I 


Rys.  133.  Krzywe  ładowania  i  wyładowania  akumulatora  ołowianego  przy  stałym  natężeniu  prądu 

w  amperach  (rys.  133).  Mnożąc  odciętą  przez  I  otrzymuje  się  od  razu  wielkość  ładunku  w  amperogodzi- 
nach,  a  powierzchnia  pod  krzywymi  jest  miarą  pobranej  lub  oddanej  energii  w  watogodzinach.  Powierz¬ 
chnia  pomiędzy  krzywymi  jest  miarą  straty  energii.  W  przypadku  sprawności  energetycznej  wynoszącej 
0,8,  ok.  60%  strat  energii  przypada  na  nadnapięcia,  35%  na  rozkład  wody  z  wydzieleniem  H2  i  02  i  5% 
na  ciepło  Joule’a. 

Akumulator  Edisona 

W  przypadku  akumulatorów  stosowanych  w  technice  jako  przenośne  źródła  energii 
oprócz  sprawności  i  pojemności  odgrywa  również  rolę  stosunek  wydajności  do  ciężaru. 
Ten  współczynnik  jest  w  przypadku  akumulatora  ołowianego  dość  mały,  można  go 


1.  Ogniwa  galwaniczne 


619 


zresztą  znacznie  zwiększyć  stosując  płyty  o  dużej  powierzchni  (tzw.  płyty  kratkowe). 
Płyty  takie  są  jednak  bardzo  wrażliwe  na  wstrząsy  mechaniczne  i  impulsy  prądowe, 
ponieważ  aktywna  bezpostaciowa  masa  Pb02  lub  siarczanu  ołowiu  może  ulec  rozluź¬ 
nieniu  i  uszkodzeniu  (powstawanie  zawiesiny).  Znacznie  większą  trwałość  ma  tzw. 
akumulator  Edisona,  który  w  związku  z  tym  znajduje  coraz  szersze  zastosowanie  w  prze¬ 
nośnych  bateriach,  chociaż  jego  sprawność  jest  znacznie  mniejsza  niż  sprawność  akumu¬ 
latora  ołowianego. 

W  akumulatorze  Edisona  następuje  elektroliza  ok.  21  %-owego  roztworu  wodoro¬ 
tlenku  potasu,  do  którego  zanurzone  są  dwie  elektrody;  jedna  z  Fe(OH)2,  a  druga 
z  Ni(OH)2,  przy  czym  pierwsza  elektroda  jest  katodą.  Podczas  elektrolizy  jony  Fe2+ 
redukują  się  do  metalu,  a  jony  Ni2+  utleniają  się  do  Ni3+.  Powstaje  ogniwo  galwa¬ 
niczne  : 

Ni203/K0H/Fe  (12) 


Jony  Fe2+  i  Ni2+  są  dostarczane  stale  z  obecnych  w  postaci  fazy  stałej  tlenków  lub 
wodorotlenków,  chodzi  tu  zatem  również  o  elektrody  drugiego  rodzaju.  Na  elektrodach 
przebiegają  następujące  reakcje  cząstkowe: 


[Fe  (OH2)]  +  2e0- 


ładowanie 

wyładowanie 


Fe  +  20H~ 


(13) 


•  ładowanie 

2[Ni(OH)2]  +  20H-=S^SiIj2[Ni(0H)3]  +  2e„- 
Połączenie  równań  (13)  i  (14)  daje  reakcję  sumaryczną: 


[Fe(OH)2]  +2[Ni(OH)2] 


ładowanie 

wyładowanie 


Fe  +  2[Ni(OH)3] 


(14) 

(15) 


Według  podanego  schematu  reakcji  elektrolit  nie  bierze  udziału  w  reakcji  suma¬ 
rycznej,  jego  stężenie  nie  powinno  więc  ulegać  zmianie  podczas  ładowania  i  wyładowania. 
W  procesie  wyładowania  obserwuje  się  jednak  wzrost  stężenia  KOH,  co  świadczy 
o  tym,  że  woda  zostaje  związana;  widocznie  przytoczony  schemat  reakcji  jest  uprosz¬ 
czony.  Na  podstawie  oznaczeń  analitycznych  Foerster^  sformułował  następujący 
mechanizm  reakcji: 


[Fe(OH)2]  +  2[Ni(OH2)]  Fe  +  Ni203-  1,2H20  +  1,8H20  (16) 

Również  jednak  i  ten  schemat  nie  odzwierciedla  ściśle  przebiegu  reakcji. 

Reakcja  przebiegająca  na  elektrodzie  dodatniej  nie  jest  dotychczas  całkowicie  wyjaś¬ 
niona.  Już  dawno  przypuszczano  na  podstawie  krzywej  potencjał-czas1^  że  proces  łado¬ 
wania  nie  jest  prostą  odwrotnością  procesu  wyładowania.  Według  nowszych  badań21 
podczas  anodowego  utleniania  Ni(OH)2  powstaje  początkowo  nietrwały  produkt 
Ni02  •  <yH20  z  niklem  czterowartościowym,  który  reagując  z  Ni(OH)2  przekształca 
się  w  /5-NiOOH.  Mechanizm  reakcji  można  by  zatem  sformułować  w  sposób  nastę¬ 
pujący: 


X)  F.  F  o  e  r  s  t  e  r,  Z.  Elektrochem.  13,  414  (1907);  ibid.  14,  17  (1908). 
2)  O.  G  1  e  m  s  e  r,  J.  E  i  n  e  r  h  a  n  d,  Z.  Elektrochem.  54,  302  (1950). 
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ładowanie 

[Fe(OH)J  +  2[Ni(OH)J  (ggjgggj  Fe  +  2NiOOH  +  2H,0  (17) 

Ponieważ  jednak  /J-NiOOH  w  danych  warunkach  też  nie  jest  trwały,  lecz  reaguje  powoli 
z  Ni(OH)2  według  reakcji: 

2NiOOH  +  Ni(OH)2  ->  Ni302(0H)4  (18) 

a  zatem  podczas  wyładowania  akumulatora  obok  reakcji  odwrotnej  do  (17)  musi  prze¬ 
biegać  jeszcze  jedna  reakcja  uboczna,  która  ujawnia  się  podczas  powolnego  wyłado¬ 
wania  wystąpieniem  drugiego  skoku  potencjału  (por.  ryf?  134)  i  powoduje  zmniejszanie 
się  pojemności  akumulatora  przechowywanego  przez  czas  dłuższy.  Rozważania  te 
potwierdza  fakt,  że  potencjał  normalny  elektrody  NiOOH£,0/I=  —0,478  V,  co  jest 
zgodne  z  potencjałem  elektrody  Ni203.  Zdaniem  innych  autorów1)  Ni(OH)3  ulega 
początkowo  anodowemu  utlenieniu  do  /?-NiOOH  i  następnie  bezpośrednio  do  wyż¬ 
szych  tlenków  o  zmiennych  składzie,  zawierających  nikiel  czterowartościowy,  które 
ze  swej  strony  mogą  łatwo  zredukować  się  do  Ni(OH)2.  Przyczyną  obserwowanego 
nadnapięcia,  zdaniem  autorów,  jest  polaryzacja  stężeniowa  w  fazie  stałej,  spowodowana 
gradientem  stosunku  stężeń  Ni4+/Ni3+. 


0  2  4  6  8  10  12  14  16  18 

t,  min 

Rys.  134.  Krzywe  potencjał-czas  dla  wyładowania  elektrody  /3-NiOOH  przy  różnych  natężeniach  prądu 

Na  krzywej  potencjał-czas  dla  elektrody  żelaznej  podczas  wyładowania  występują 
również  dwa  skoki  potencjału,  z  których  pierwszy  odpowiada  reakcji  (13),  a  drugi 
reakcji : 

Fe2+  <±  Fe3+  +  e0~  (19) 

Koniec  pierwszego  skoku  potencjału  można  istotnie  tłumaczyć  polaryzacją  stężeniową, 
gdy  elektrodę  pokryła  warstwa  Fe(OH)2.  Oba  skoki  potencjału  można  zauważyć  rów¬ 
nież  podczas  procesu  ładowania2). 

Przedmiotem  badań  była  również  kinetyka  procesów  przebiegających  na  elektrodzie 
żelaznej  w  środowisku  kwaśnym  i  alkalicznym3).  Krzywa  gęstość  prądu-potencjał 
stosuje  się  do  równania  Tafela.  Porównanie  krzywych  dla  roztworów:  kwaśnego  i  alka- 

W.  F.  K.  Wynne-Jonesi  in.,  Trans.  Faraday  Soę.  51,  1433  (1955);  ibid.  52,  1260  (1956); 
ibid.  52,  1272  (1956). 

2't  H.  Winkler,  Deutsche  Elektrochem.  6,  355  (1952). 

3)B.  K  a  b  a  n  o  v,  R.  Burstein,  A.  Frumkin,  Disc.  Faraday  Soc.  1,  259  (1947). 


1.  Ogniwa  galwaniczne 


621 


licznego  wykazuje,  że  przy  tym  samym  potencjale  proces  Fe  -»  Fe2++2eó  w  środowisku 
kwaśnym  przebiega  104  razy  wolniej  niż  podczas  powstawania  Fe(OH)2  w  środowisku 
alkalicznym;  nie  może  więc  być  on  procesem  pierwotnym  podczas  powstawania  Fe(OH)2. 
Ze  względu  na  dużą  wartość  pojemności  polaryzacyjnej  elektrody  żelaznej  (1500 
pF/cm2),  zdefiniowanej  w  p.  1  rozdz.  XIV,  otrzymanej  z  nachylenia  krzywej  ładowania, 
przyjęto,  że  pierwszym  procesem  rozpuszczania  anodowego  jest  powstawanie  zaad- 
sorbowanej  warstewki  tlenku  podczas  wyładowania  jonów  OH-.  Po  uwzględnieniu 
obserwowanej  zależności  nadnapięcia  od  stężenia  można  przedstawić  schemat  kolej¬ 
nych  reakcji: 

Fe  +  OH-  Fe(OH)ads  +  ey 
Fe(OH)ads  +  OH-  -+  (FeO)ads  +  H20  +  ey 
(FeO)ads  +  OH-  HFeOy 
HFeOy  +  H20  -+  Fe(OH)2  +  OH- 

Jon  HFeOy  był  znany  już  wcześniej ;  jego  hydrolizą  można  wyjaśnić  fakt,  że  wodoro¬ 
tlenek  żelazowy  nie  wytrąca  się  na  elektrodzie  jako  zwarta  warstwa,  lecz  w  postaci 
luźnego  osadu,  który  nie  zwiększa  oporu  omowego. 

Elektrody  akumulatora  Edisona  są  również  „elektrodami  mieszanymi”,  podobnie 
jak  w  przypadku  akumulatora  ołowianego  mogą  przebiegać  tu  procesy  korozyjne 
podobne  do  reakcji  (lOa)  i  ( 1  la),  prowadzące  do  samowyładowania^: 

Fe  +  2H30+  ->  Fe2+  +  H2  +  2H20  (21) 

NiOOH  +  Ni  +  H20  +  OH-  2Ni(OH)2  (22) 

Istotną  zaletą  akumulatora  Edisona  jest  to,  że  nie  ulega  zmianom  w  stanie  wyłado¬ 
wania,  jego  główną  wadą  —  mała  sprawność,  co  jest  częściowo  spowodowane  dużym 
oporem  wewnętrznym  i  związanym  z  nim  ciepłem  Joule’a.  Sprawność  tę  można  znacz¬ 
nie  zwiększyć  zastępując  żelazo  częściowo  lub  całkowicie  kadmem,  który  nie  tworzy 
jonów  trójwartościowych.  Dzięki  specjalnym  konstrukcjom2)  można  jeszcze  poprawić 
właściwości  akumulatora  Edisona,  który  obok  akumulatora  ołowianego  jest  obecnie 
powszechnie  stosowany. 

Pewnego  znaczenia  nabrał  ostatnio  również  akumulator  srebrowo-cynkowy^ .  W  og¬ 
niwie  : 

tlenek  srebra/KOH[ZnO]/Zn  (23) 

przebiega  odwracalna  reakcja  sumaryczna: 

.  ~  ładowanie  ,  , 

Ag202  +  2  Zn  +  H20  -yładowa- 2  Ag  +  ZnO  +  Zn  (OH)2  (24) 

W  tlenkach  wydzielonych  anodowo  obok  Ag202  znajduje  się  również  Ag20;  oba  związki 
ujawniają  się  w  postaci  skoków  napięcia  podczas  powolnego  wyładowania  lub  łado- 

P.  Hersch,  Trans.  Faraday  Soc.  51,  1442  (1955). 

2)  Por.  np.  G.  B.  E  1 1  i  s,  jf.  Electrochem.  Soc.  99,  250  C  (1952);  A.  Fleischer,  ibid.  94,  289 
(1948);  S.  Bergstrom,  ibid.  99,  248  C  (1952). 

3)  Por.  np.  S.  E  i  d  e  n  s  o  h  n,  jf.  Electrochem.  Soc.  99,  252  (1952). 


(szybka) 
(wolna) 

} 

(szybka)  | 
(hydroliza)  j 


(20) 
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wania  akumulatora.  Stosunkowo  duża  rozpuszczalność  tlenków  srebra  w  zasadach 
powoduje  znaczne  samowyładowanie  akumulatorów.  To  niekorzystne  zjawisko  można 
ograniczyć  przez  zastosowanie  przegród  (azbest,  wata  szklana,  tworzywa  sztuczne). 
Do  istotnych  zalet  tych  akumulatorów  zalicza  się  ich  mały  ciężar  i  odporność  na  prądy 
o  dużym  natężeniu.  O  kinetyce  procesów  elektrodowych  w  tych  ogniwach  nic  pewnego 
dotychczas  nie  wiadomo. 


b)  Pierwotne  ogniwa  galwaniczne 

W  przypadku  tzw.  pierwotnych  ogniw  galwanicznych  reakcja  chemiczna  związana 
z  wytworzeniem  energii  elektrycznej  jest  częściowo  nieodwracalna,  toteż  ogniwa  te 
nie  mogą  być  ponownie  ładowane.  Mimo  to  mają  one  duże  znaczenie  gospodarcze 
jako  tzw.  „ogniwa  suche” A  Najważniejsze  jest  stosowane  w  wielu  wersjach,  wynale¬ 
zione  już  w  1868  r.,  ogniwo  Leclanchego 

C/[Mn02]  NH4C1  /Zn  (25) 

20  %  -owy 

W  ogniwie  tym,  złożonym  z  cynkowej  anody  i  węglowej  katody,  zanurzonych  do  roz¬ 
tworu  wodnego,  powinna  przebiegać  reakcja: 

Zn  +  2H30+ ->  Zn2+  +  H2  +  2H20  (26) 

Nadnapięcie  wodoru  na  węglu  powodowałoby  wzrost  strat  energii  w  miarę  wzrostu 
natężenia  prądu,  nie  mówiąc  już  o  tym,  że  wydzielanie  gazu  przeszkadzałoby  w  prak¬ 
tycznym  stosowaniu  ogniwa.  Aby  tego  uniknąć,  otacza  się  katodę  węglową  tzw.  „depola- 
ryzatorem”,  który  hamuje  wywiązywanie  wolnego  wodoru,  ułatwiając  przebieg  innego 
procesu.  Jako  depolaryzator  w  ogniwie  Leclanchego  służy  braunsztyn. 

Reakcję  przebiegającą  na  katodzie  można  zatem  sformułować  w  sposób  nastę¬ 
pujący 2 }  : 

Mn02  +  H30+  +  e0“  MnOOH  +  H20  1 

2MnOQH  ->  Mn203  +  H20  j  ’  ^ 

Mała  wartość  przewodnictwa  elektronowego  braunsztynu  wymaga  dodania  do  masy 
depolaryzator  a  grafitu  lub  sadzy.  Potencjał  elektrody  (w  25°C)  określa  równanie: 

RT 

%  =  e<H — jp—  ln«H3o+  =  f o— 0,059  pH  (28) 

Ze  wzrostem  pH  potencjał  staje  się  bardziej  ujemny,  a  podczas  długotrwałej 
eksploatacji  ogniwa  szybko  maleje.  Gdy  przerwie  się  pracę  ogniwa,  jony  OH-  mają 

O  Roztwór  elektrolitu  zagęszcza  się  przez  dodanie  środków  spęczniających  (mąka  pszenna,  metylo¬ 
celuloza),  toteż  ogniw  tych  można  używać  w  dowolnym  położeniu. 

2)  Prawdopodobnie  źródłem  prądu  jest  tu  więcej  mechanizmów  występujących  obok  siebie  lub 
kolejno  jeden  po  drugim  w  zależności  od  modyfikacji  braunsztynu.  Ogniwa  te  dostarczają  więcej  energii 
elektrycznej,  niż  wynikałoby  to  z  redukcji  manganu  czterowartościowego  do  trójwartościowego;  widocznie 
następuje  tu  częściowo  redukcja  do  MnO.  Por.  J.  Euler,  Z.  Elektrochem.  60,  1056  (1956);  C.  K.  M  o- 
rehouse,  R.  Glicksman,  jf.  Electrochem.  Soc.  103,  94  (1956). 
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czas  na  oddyfundowanie  od  elektrody  i  ogniwo  „poprawia  się”.  Skuteczność  działania 
depolaryzatora  zależy  w  sposób  istotny  od  struktury  stosowanego  braunsztynu  i  ewen¬ 
tualnych  wad  strukturalnych  sieci  krystalicznej,  które  sztucznie  się  powiększa  (tzw. 
braunsztyn  aktywowany). 

Pierwotne  procesy  elektrodowe  prowadzą  w  związku  z  powstawaniem  jonów  OH~ 
do  dalszych  reakcji: 


OH"  +  NH4+  H20  +  NH3 

(29) 

Zn2+  +  2NH3  +  2CL  [Zn(NH3)2Cl2] 

(30) 

Zn2+  +  20H“  ZnO  +  H20 

(31) 

Niewielka  część  amoniaku  ulatnia  się,  reszta  tworzy  z  cynkiem  trudno  rozpuszczalną 
sól  kompleksową,  która  wytrąca  się  w  postaci  kryształów.  W  masie  depolaryzatora 
wyładowanego  ogniwa  wykryto  rentgenograficznie  również  minerał  Mn203  •  ZnO. 
Tego  rodzaju  reakcje  następcze  powodują,  że  ogniwo  Leclanchego  nie  pracuje  odwra¬ 
calnie,  tzn.  nie  można  go  ponownie  naładować. 

Próbowano  zastąpić  Zn  w  ogniwie  Leclanchego  glinem  lub  magnezem1);  oba  metale  są  znacznie 
mniej  szlachetne  od  cynku  (por.  tabl.  39).  Aby  metale  te,  jako  elektrody  mieszane,  nie  korodowały  przy 
potencjale  spoczynkowym  (tzn.  w  czasie,  gdy  z  ogniwa  nie  czerpie  się  energii  elektrycznej)  (por.  rozdz. 
XIV,  p.  13)  dodawano  do  elektrolitu  środka  utleniającego,  np.  (NH4)2Cr04,  powodującego  wytworzenie 
warstwy  pasywnej.  Warstwa  ta  rozpuszcza  się  podczas  pracy  ogniwa. 

Zamiast  braunsztynu  można  stosować  również  inne  depolaryzatory.  W  starszym  typie  ogniwa  Leclan¬ 
chego  stosowano  CuO.  Nowsze  ogniwo  Rnbena  i  Mallory’  ego2'1 : 

Hg/[HgO]KOH[Zn(OH)2]/Zn  (32) 

zawiera  jako  depolaryzator  HgO:  ogniwo  to  jest  analogiczne  do  wspomnianego  poprzednio  akumulatora 
srebrowo-cynkowego.  Z  powodu  małej  rozpuszczalności  Zn(OH)2  i  w  wyniku  powstawania  cynkanu 
w  środowisku  alkalicznym  stężenie  jonów  Zn2+  jest  zawsze  bardzo  małe  i  praktycznie  stałe.  Ze  względu 
na  duży  nadmiar  jonów  OH-  zależność  SEM  od  pH  jest  również  nieznaczna,  toteż  ogniwa  te  podczas 
wyładowania  wykazują  znacznie  większą  stałość  napięcia  niż  ogniwa  Leclanchego. 

Ogniwa  węglowo-powietrzne 

Zauważono  przypadkowo,  że  ilość  ładunku  w  kulombach  dostarczana  przez  ogniwa 
Leclanchego  jest  większa  od  wynikającej  z  reakcji  (27).  Fakt  ten  wskazywał  na  to,  że 
tlen,  zaadsorbowany  dodatkowo  na  Mn02,  może  również  działać  depolaryzująco. 
Istotnie,  stosując  odpowiedni  „aktywny”  przenośnik  (węgiel  aktywny)  można  całko¬ 
wicie  zastąpić  braunsztyn  w  ogniwie  Leclanchego  tlenem  powietrza.  Na  katodzie  prze¬ 
biega  wówczas  reakcja  odpowiadająca  procesowi  (27): 

1/2 02  +  2H30+  +  2eó  ->  3H20  (33) 

Jest  bardzo  prawdopodobne3 \  że  reakcja  przebiega  z  udziałem  zasadowych  tlenków 
na  powierzchni  sieci  krystalicznej  węgla,  które  powstają  podczas  „aktywowania”  węgla 

b  Por.  np.  R.  C.  K  i  r  k,  J.  Electrochem.  Soc.  99,  323  (1952);  Chem.  Eng.  Nezvs  33,  4646  (1955). 

2>  S.  R  u  b  e  n,  Trans.  Electrochem.  Soc.  92,  183  (1947);  J.  M.  B  o  o  e,  ibid.  99,  197  C  (1952). 

3)  Patrz  K.  B  r  a  t  z  1  e  r,  Z.  Elektrochem.  54,  81  (1950)  i  tam  podana  literatura. 
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w  wysokich  temperaturach.  Tlenki  te  mogą  adsorbować  takie  kwasy  jak  H30+  lub 
H20,  w  związku  z  czym  podczas  przepływu  prądu  przebiega  reakcja: 

^C=0  +  HOH  +  ef  ->  ^C=0  +  H  +  OH-  (34) 

Wodór  atomowy  redukuje  następnie  zaadsorbowany  tlen  do  H20  i  H202.  Ten  ostatni 
powstaje  w  dużych  ilościach  w  określonych  warunkach  (mała  aktywność  węgla);  na 
węglu  o  dużej  aktywności  H202  zostaje  natychmiast  rozłożony  katalitycznie  lub  sam 
działa  depolaryzująco  na  wydzielanie  H30+.  To  jest  prawdopodobnie  przyczyną,  że 
podczas  przepływu  prądu  potencjał  tego  rodzaju  elektrody  nie  maleje  w  sensie  wzrostu 
polaryzacji,  lecz  znacznie  wzrasta.  Za  taką  interpretacją  przemawia  również  fakt,  że 
elektroda  tlenowo-węglowa  nie  wykazuje,  zgodnie  z  oczekiwaniem,  potencjału  normal¬ 
nego  1,23  V,  lecz  ma  zawsze  potencjał  niższy,  równy  ok.  0,86  V,  co  odpowiada  powsta¬ 
waniu  H202 . 

Ogniwa  po  wietrzno- węglowe  nabierają  w  ostatnich  czasach  coraz  większego  zna¬ 
czenia  zarówno  jako  mokre  ogniwa  alkaliczne: 

C(02)/  NaOH  /Zn  (35) 

20% -owy 

jak  i  jako  suche  ogniwa  Leclanchego  z  węglem  aktywnym  zamiast  Mn02.  Odznaczają 
się  one  stalą  charakterystyką  napięcie-czas  i  dużą  pojemnością,  ze  względu  jednak  na 
małą  szybkość  depolaryzacji  02  nie  mogą  pracować  przy  zbyt  dużym  obciążeniu. 

Ogniwa  nalewne 

Do  celów  specjalnych,  w  przypadku  gdy  chodzi  o  otrzymanie  maksymalnej  wydaj¬ 
ności  prądowej  przy  możliwie  najmniejszej  objętości  i  ciężarze,  stosuje  się  ogniwa,  do 
których  elektrolit  dodawany  jest  bezpośrednio  przed  użyciem.  W  przypadku  ogniwa 
chlor  osrebrnego b : 

Ag/[AgCl]  elektrolit/Mg  (36) 

zwija  się  spiralnie  folię  srebrną  pokrytą  obustronnie  AgCl  Z  suchą  przekładką  papierową 
i  folią  magnezową.  Ogniwo  ma  kształt  cylindryczny.  Po  zwilżeniu  wodnym  roztworem 
soli  ogniwo  ma  w  stanie  spoczynku  napięcie  wynoszące  około  1,5  V  i  dostarcza  w  ciągu 
krótkiego  czasu  prądu  o  bardzo  dużym  natężeniu. 

Jako  ogniwa  nalewne  stosuje  się  również  ogniwa  zawierające  PbO  w  charakterze 
depolaryzatora2) : 

Pb02/kwas /Zn  (lub  Cd) 


c)  Ogniwa  paliwowe 

Omówione  w  poprzednim  punkcie  pierwotne  ogniwa  galwaniczne  nie  mają  znaczenia 
praktycznego,  jeśli  chodzi  o  wytwarzanie  dużych  ilości  energii  elektrycznej,  ponieważ 


h  J.  C.  B  1  a  k  e,  Trans.  Electrochem.  Soc.  99,  202  C  (1952). 
2)  L.  E.  P  u  c  h  e  r,  Ibid.  99,  204  C  (1952). 
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w  porównaniu  z  prądnicą  prądu  stałego,  dostarczającą  bezpośrednio  prądu  o  wysokim 
napięciu,  pracują  w  sposób  nieekonomiczny.  To  samo  dotyczy  przypadku,  gdy  energia 
elektryczna  prądnicy  wytwarzana  jest  za  pośrednictwem  silnika  cieplnego,  ponieważ 
jego  sprawność  wynosi  najwyżej  35%  przekształconego  potencjału  termodynamicznego 
procesu  spalania.  Galwaniczne  wytwarzanie  prądu  mogłoby  uzyskać  większe  znaczenie 
gospodarcze  tylko  wówczas,  gdyby  potencjał  termodynamiczny  procesów  spalania  udało 
się  praktycznie  całkowicie  wykorzystać  w  odpowiednich  ogniwach.  Tylko  w  tym  przy¬ 
padku  straty  związane  z  niskim  napięciem  i  dużym  natężeniem  wytworzonego  galwa¬ 
nicznie  prądu  (transport  energii  w  przewodach)  mogłyby  zostać  na  tyle  skompenso¬ 
wane,  aby  ogniwa  takie  mogły  konkurować  z  prądnicą.  Stąd  wynikły  liczne  próby, 
sięgające  wczesnych  okresów  rozwoju  elektrochemii,  zbudowania  tzw.  ogniw  paliwo¬ 
wych,  w  których  utlenianie  dostępnych  paliw  (węgiel,  węglowodory,  gaz  wodny)  prze¬ 
biegałoby  jak  najbardziej  odwracalnie,  tzn.  z  możliwie  najpełniejszym  wyzyskaniem 
zmiany  potencjału  termodynamicznego  AG. 

Pomysł  ogniw  paliwowych  jest  bardzo  stary1).  Zainteresowanie  praktycznym  wyko¬ 
rzystaniem  tego  rodzaju  ogniw  wywołały  ich  szczególne  właściwości  termodynamiczne. 
Wczesne  próby  prowadziły  do  modeli  laboratoryjnych,  które  z  różnych  względów  nie 
mogły  znaleźć  praktycznego  zastosowania.  Stare  doświadczenia2)  i  najnowsze  osiągnięcia 
w  dziedzinie  ogniw  paliwowych3)  spowodowały  ostatnio  znaczny  wzrost  zainteresowania 
tym  zagadnieniem.  Substraty  reakcji  ogniwa  paliwowego  dostarczane  są  w  sposób 
ciągły,  a  produkty  reakcji  usuwane.  Teoretycznie  można  wymyślić  wielką  liczbę  ogniw 
paliwowych.  Przydatna  może  tu  być  każda  reakcja,  w  której  elektrony  przenoszone  są 
od  reduktora  (paliwo)  do  utleniacza  i  której  potencjał  termodynamiczny  ma  dostatecznie 
ujemną  wartość  (samorzutny  przebieg  reakcji).  Podczas  reakcji  następuje  wymiana 
elektronów  pomiędzy  reagentami  (niekiedy  za  pośrednictwem  katalizatora).  W  ogniwie 
paliwowym  reduktor  oddaje  elektrony  materiałowi  anody.  Podczas  pracy  ogniwa 
elektrony  płyną  przez  obwód  zewnętrzny  do  katody  i  stąd  pobierane  są  przez  utleniacz. 
Nie  musi  tu  następować  spalanie  w  zwykłym  tego  słowa  znaczeniu.  Można  np.  przepro¬ 
wadzić  reakcję  powstawania  NaOH  z  amalgamatu  sodu  wytworzonego  podczas  elektro¬ 
lizy  NaCl  nie  bezpośrednio,  lecz  pośrednio  w  opisany  sposób  za  pomocą  ogniwa: 

C(Cl)2/NaCl,  H20/Na(Hg)/NaOH ,  H20/H2(Pt)  (37) 

naczynie  ogniwo 

elektrolityczne  paliwowe 

Korzystne  technicznie  byłoby  odzyskanie  części  energii  zużytej  podczas  elektrolizy. 
Inną  interesującą  reakcją  jest  utlenianie  S02  za  pomocą  02,  stanowiące  istotę  kontak- 


1  ]  Pierwsza  wzmianka  o  ogniwie  paliwowym  pojawiła  się  w  1839  r. :  W.  G  r  o  v  e,  Phil.  Mag.  III, 
14,  129  (1839). 

2)  Referat  przeglądowy:  E.  B  a  u  r,  J.  T  o  b  1  e  r,  Z.  Elektrochem.  39,  169  (1933). 

3)  Por.  np.  O.  K.  D  a  w  t  j  a  n,  Izw.  Akad.  Nauk.  SSSR,  Otd.  Techn.  Nauk  1,  107  (1946);  ibid.  2, 
215  (1946);  K.  Kordesch,  A.  Marko,  Osterr.  Chem.  Ztg  52,  125  (1951);  F.  T.  Bacon,  pat. 
ang.,  667298  (1952),  pat.  ang.  725661  (1955);  E.  Justi  i  in.,  Abh.  Akad.  Wiss.  Mainz,  Nr  1  (1956); 
Jahrb.  Akad.  Wiss.  Mainz,  200  (1955). 
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towej  metody  produkcji  kwasu  siarkowego.  Reakcja  ta  jest  silnie  egzotermiczna.  Część 
energii  reakcji  można  by  odzyskać,  gdyby  udało  się  znaleźć  materiały  elektrodowe 
o  działaniu  katalitycznym,  na  których  reakcje: 

S02  +  6H20  ->  SOr  +  4H30+  +  2e0- 
2e0  +  02  +  2H20-^40H- 

przebiegałyby  z  nieznacznym  nadnapięciem,  tzn.  dostatecznie  szybko. 

Z  biegiem  czasu  zbadano  wiele  innych  reakcji.  Dotychczas  jednak  nie  skonstruo¬ 
wano  ogniwa,  które  uzyskałoby  większe  znaczenie  praktyczne,  pomijając  przypadki 
specjalne  (np.  w  rakietach  kosmicznych).  Nie  wdając  się  zatem  w  szczegóły  wielu 
proponowanych  w  literaturze  konstrukcji  i  reakcji,  rozpatrzymy  tu  niektóre  charakte¬ 
rystyczne  problemy  dotyczące  ogniw  paliwowych1  \ 

Jeśli  chodzi  o  wytwarzanie  energii  użytecznej,  ogniwa  paliwowe  mają  zasadniczą 
przewagę  nad  silnikami  cieplnymi2).  Bezpośrednie  spalanie  paliwa  w  wysokiej  tempera¬ 
turze  dostarcza  ciepła  reakcji  AHT.  Energia  użyteczna,  której  dostarczyć  może  silnik, 
wynosi: 

4.  =  AHTI^.  (39) 


Temperatura  niższa  To  jest  w  praktycznie  dogodnym  przypadku  temperaturą  otoczenia. 
Prowadząc  tę  samą  reakcję  izotermicznie  i  odwracalnie,  można  cały  potencjał  termo¬ 
dynamiczny  reakcji  —AG  przekształcić  w  pracę  użyteczną.  W  wyniku  bezpośredniego 
spalania  nie  otrzymuje  się  od  razu  pracy  użytecznej ;  można  ją  uzyskać  dopiero  po  przej¬ 
ściu  wydzielonego  ciepła  do  środowiska  o  niższej  temperaturze.  W  warunkach  izo- 
termicznego  odwracalnego  prowadzenia  reakcji  można  odzyskać  cały  jej  potencjał 
termodynamiczny.  Należy  pamiętać,  że  chodzi  tu  o  odzyskanie  energii  wynikającej 
z  zasad  termodynamiki,  co  nie  ma  nic  wspólnego  z  dalszymi  stratami  energii,  wystę¬ 
pującymi  w  praktyce.  Te  ostatnie  nie  wynikają  z  zależności  termodynamicznych,  lecz 
są  natury  kinetycznej  (np.  ograniczona  szybkość  wymiany  ciepła  w  przypadku  silników 
cieplnych  lub  polaryzacja  ogniwa  paliwowego).  Na  podstawie  równań  (X,5)  i  (X,44) 
otrzymamy  na  współczynnik  sprawności  ogniwa  paliwowego  w  odniesieniu  do  AH 
wyrażenie : 


AG 

r,id  ~  AH  ~ 


AE 


AE- 


(40) 


Pożądane  jest,  aby  współczynnik  temperaturowy  SEM  ogniwa  paliwowego  miał  war¬ 
tość  dodatnią  (lub  co  najmniej  niezbyt  dużą  wartość  ujemną).  W  tym  przypadku  ogniwo 
pobiera  ciepło  z  otoczenia  i  przetwarza  je  w  pracę  użyteczną. 


Por.  referaty  przeglądowe:  E.  B  a  u  r,  J.  T  o  b  1  e  r,  Z.  Elektrochem.  39,  169  (1933):  G.  J.  You- 
ng,  Fuel  Cells,  New  York  1960. 

2>  W.  Ostwald,  Z.  Elektrochem.  1,  122  (1894). 
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Oto  przykładowe  dane  dla  reakcji  H2(g)+l/202(g)  HaO(g).  Dla  temperatury 
T0  ■=  298°K  otrzymano  następujące  wartości 

T{°  K)  400  500  1000  2000 

^w(kcal)  14,1  23,5  41,6  51,2 

Natomiast  —  A  G,  a  więc  i  uzyskana  w  ogniwie  paliwowym  praca  wynosi  54  kcal  (w  temp. 
298°K).  Podczas  odwracalnego  izotermicznego  prowadzenia  reakcji  można  zatem 
uzyskać  znacznie  większą  ilość  pracy  użytecznej  z  danej  ilości  paliwa.  Ilość  ta  maleje 
ze  wzrostem  temperatury. 

Ogniwa  paliwowe  dostarczają  prądu  o  stosunkowo  niskim  napięciu.  Kombinacja 
poszczególnych  potencjałów  podanych  w  tabl.  39  i  41  daje  napięcia  sięgające  najwyżej 
ok.  2  V.  Do  otrzymania  większej  mocy  konieczne  są  duże  natężenia  prądu.  W  związku 
z  tym  dużego  znaczenia  nabiera  pseudo-nadnapięcie  oporowe.  Opór  elektrolitu  można 
zmniejszyć  zwiększając  jego  stężenie  i  stosując  jak  najmniejszą  odległość  pomiędzy 
elektrodami  (kilka  milimetrów).  Bardzo  małe  odległości  uzyskano  przez  zastosowanie 
jako  elektrolitu  membran  jonowymiennych.  W  celu  osiągnięcia  prądów  o  dużym  natę¬ 
żeniu  (przy  danej  gęstości  prądu)  należy  stosować  elektrody  o  dużych  powierzchniach. 
W  przypadku  elektrolitów  ciekłych  wymagania  takie  stwarzają  często  poważne  problemy 
mechaniczne.  Stosując  elektrolity  stałe  należy  pamiętać,  iż  mają  one  małe  przewod¬ 
nictwo  elektronowe2 b  W  ogniwie  wodorowo-tlenowym  (w  roztworach  alkalicznych) 
przebiegają  reakcje: 

H2  +  20H“  2H20  +  2e0-  (anoda) 

(41) 

1/2  02  +  H20  -»  20H~  —  2eo  (katoda) 

Aby  reakcje  elektrodowe  mogły  przebiegać  przez  dłuższy  okres  czasu,  jony  OH~  muszą 
oczywiście  podążać  od  katody  do  anody,  a  woda  —  od  anody  do  katody.  Dlatego  też 
przy  znacznych  gęstościach  prądu  dużą  rolę  zaczynają  odgrywać  nadnapięcia  stężeniowe. 
Analogiczne  problemy  dotyczące  transportu  cząsteczek  i  jonów  występują  we  wszyst¬ 
kich  ogniwach  paliwowych.  Szczególne  znaczenie  mają  one  w  przypadku  reagentów 
występujących  w  fazie  gazowej.  Rozpuszczalność  tych  gazów  w  elektrolitach  jest  prze¬ 
ważnie  bardzo  mała.  Gaz  musi  najpierw  rozpuścić  się  w  elektrolicie,  a  następnie  wędro¬ 
wać  do  powierzchni  elektrody,  aby  tam  przereagować.  Jest  zatem  istotne,  aby  droga 
dyfuzji  była  jak  najkrótsza.  Osiąga  się  to  pozwalając,  aby  reakcja  przebiegała  na  granicy 
trzech  faz  gaz-elektrolit-elektroda,  jak  ma  to  miejsce  w  przypadku  blaszki  częściowo 
zanurzonej  w  roztworze.  Wielką  liczbę  takich  punktów  granicznych  przy  danej  powierz¬ 
chni  zewnętrznej  mają  elektrody  porowate.  Należy  podkreślić,  że  elektrolit  powinien 
tylko  częściowo  wnikać  w  pory.  Dla  porów  o  stałym  przekroju  poprzecznym  byłoby  to 
prawie  niemożliwe  do  osiągnięcia:  gaz  przenikałby  całkowicie  na  jedną  (elektrolit) 
lub  drugą  (faza  gazowa)  stronę  porów  (działanie  kapilarne!).  W  obydwu  przypadkach 
efekt  porowatości  byłby  znacznie  zmniejszony,  nie  mówiąc  już  o  innych  związanych 

Por.  H.  Schottky,  Wiss.  Veróff.  Siemenskonz.  14,  1  (1935). 

2)  A.  J.  de  B  e  t  h  u  n  e,  J.  Electrochem.  Soc.  107,  937  (1960). 
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z  tym  problemach  (pęcherzyki  gazu  pomiędzy  elektrodami,  wypływanie  elektrolitu). 
Dzięki  zastosowaniu  tzw.  porowatości  podwójnej  można  menisk  elektrolitu  utrzymać 
z  łatwością  wewnątrz  porów  (por.  rys.  135).  Przepchnięcie  gazu  przez  pory  wąskie 
wymaga  znacznie  większych  ciśnień  niż  przez  pory  szerokie. 


do  elektrody 
o  znaku 
przeciwnym 


Rys.  135.  Schemat  podwójnych  porów  w  porowatej  elektrodzie  gazowej 

Ze  wzrostem  odległości  x  od  menisku  w  porze  droga  dyfuzji  gazu  do  powierzchni 
elektrody  staje  się  coraz  krótsza.  Równocześnie  jednak  wzrasta  opór  elektrolitu  (chodzi 
tu  o  zmniejszającą  się  grubość  warstewki  elektrolitu  ze  wzrostem  #).  Dla  ujemnych 
wartości  x  opór  elektrolitu  zmniejsza  się,  natomiast  droga  dyfuzji  gazu  wzrasta.  Jak 
z  tego  wynika,  tylko  pewna  określona  strefa  menisku  może  zapewnić  dostateczne  natę¬ 
żenie  prądu.  W  przypadku  zbyt  dużych  dodatnich  lub  ujemnych  wartości  x  gęstość 
prądu  szybko  maleje.  W  przytoczonym  przykładzie  jony  OH-  i  cząsteczki  wody  muszą 
wędrować  z  jednej  strefy  reakcyjnej  przez  pozostałe  pory,  następnie  przez  główny 
elektrolit  do  elektrody  przeciwnej  i  ponownie  poprzez  warstwę  porowatą  do  strefy 
reakcyjnej. 

W  przypadku  stosowania  membran  jonowymiennych  jako  elektrolitów  problem 
stanowi  elektroosmotyczna  wędrówka  wody  w  porach  membrany,  prowadząca  do 
jednostronnego  wyschnięcia  wymieniacza. 

Obok  zahamowań  spowodowanych  oporem  i  transportem  występują  na  elektrodach 
procesy  związane  z  polaryzacją  aktywacyjną.  Z  wyjątkiem  wodoru  praktycznie  wszystkie 
pospolite  paliwa  (węgiel,  ropa  naftowa,  gaz  ziemny)  wykazują  bardzo  małą  aktywność. 
To  samo  dotyczy  tlenu,  stanowiącego  niemal  jedyny  możliwy  środek  utleniający. 
W  związku  z  tym  korzysta  się  z  reguły  z  wysokich  temperatur.  W  tych  warun¬ 
kach  prężność  pary  roztworów  wodnych  byłaby  za  wysoka,  toteż  jako  elektrolity 
stosuje  się  stopione  sole  lub  mieszaniny  stopionych  soli.  W  temp.  1000°C  np.  sam  węgiel 
utlenia  się  elektrochemicznie  z  zadowalającą  szybkością1^  Jako  elektrolit  może  tu  służyć 
stopiony  Na2C03.  W  tych  warunkach  większość  materiałów  konstrukcyjnych  łatwo 
ulega  korozji,  a  od  ich  trwałości  zależy  często  czas  pracy  ogniwa  wysokotemperaturowego. 


^  F.  T.  Bacon,  loc.  cit. 
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Znamienny  wyjątek  stanowi  wodór,  który  już  w  temperaturze  pokojowej  wykazuje 
małe  nadnapięcie  anodowe  na  niektórych  metalach  —  Pt,  Pd  i  Ni.  W  związku  z  tym 
ogniwa,  w  których  jako  paliwa  użyto  wodoru,  były  pierwszymi  zastosowanymi  prak¬ 
tycznie. 

Tlen  jest  natomiast  znacznie  mniej  aktywny.  Na  srebrze,  węglu  aktywowanym  lub 
np.  półprzewodzącym  tlenku  niklowym  (dodatek  LiO,  por.  rozdz.  XIV,  p.  12)  tlen 
redukuje  się  z  zadowalającą  szybkością  w  umiarkowanie  wysokich  temperaturach. 
Zgodnie  z  równaniem  (XIV,  71)  można  zwiększyć  szybkość  reakcji  przez  zwiększenie 
ciśnienia  (ogniwa  wysokociśnieniowe).  Powoduje  to  równocześnie  przyspieszenie  trans¬ 
portu  reagentów  przez  elektrolity. 

W  celu  uniknięcia  znacznej  polaryzacji  elektrod,  występującej  w  przypadku  więk¬ 
szości  stosowanych  paliw,  pokrywa  się  elektrody  specjalnymi  katalizatorami.  Obecnie 
prowadzi  się  liczne  badania  w  tej  dziedzinie,  ich  wyniki  nie  są  jednak  na  ogół  publiko¬ 
wane.  Ten  krótki  przegląd  wykazuje,  jak  trudna  jest  praktyczna  realizacja  prostego 
pomysłu  ogniwa  paliwowego. 

Na  rys.  136  przedstawiono  schemat  elektrody  wodorowo -tlenowej  według  Bacona1) 
jako  przykład  ogniwa  paliwowego.  Anodę  (elektrodę  wodorową)  stanowi  czysty  nikiel, 
katodę  —  nikiel  pokryty  warstwą  półprzewodnika  NiO. 


Rys.  136.  Ogniwo  tlenowo-wodorowe  według  Bacona 

A  —  ciężka  pokrywa  stalowa  niklowana,  B  —  elektrolit,  27 %-owy  roztwór  NaOH  o  temp.  140 — 240°C,  C  —  ogrzewanie,  D  — 
zasobnik  elektrolitu,  E  —  ciśnienie  gazu  wynoszące  42 — 56  atm,  F  —  elektrody  niklowe  z  podwójną  warstwą  porowatą,  G  — 

ogrzewanie  do  zasilania  termosyfonu 
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2.  ZASTOSOWANIA  ANALITYCZNE 

Możliwości  zastosowania  procesów  elektrolitycznych  do  analizy  jakościowej  i  iloś¬ 
ciowej  są  bardzo  różnorodne,  nie  tylko  ze  względu  na  rozmaitość  substancji  analizo¬ 
wanych,  lecz  także  z  uwagi  na  wielką  liczbę  samych  metod  i  ich  modyfikacji.  W  miarecz¬ 
kowej  metodzie  konduktometrycznej  omówionej  w  p.  4  rozdz.  IX  wskaźnikiem  koń¬ 
cowego  punktu  miareczkowania  było  przewodnictwo  elektrolityczne,  a  w  metodach 
miareczkowania  potencjometrycznego,  które  były  treścią  p.  "3  rozdz.  XI,  jako  wskaźnik 
służyła  SEM  ogniwa  galwanicznego.  Tu  omówimy  z  jednej  strony  wykorzystanie  do  ce¬ 
lów  analitycznych  krzywych  natężenie  prądu-napięcie,  z  drugiej  zaś  metody  polegające 
na  zastosowaniu  prawa  Faradaya.  Oto  metody,  którymi  zajmiemy  się  kolejno:  polaro¬ 
grafia,  miareczkowanie  amperometryczne,  miareczkowanie  woltametryczne,  elektro- 
grawimetria,  kulometria.  Zależnie  od  rodzaju  stosowanych  elektrod  (polaryzowalne, 
niepolaryzowalne)  i  warunków  doświadczalnych  (stały  potencjał,  zmienny  potencjał, 
stałe  natężenie  prądu)  można  przeprowadzić  dalszy  podział  tych  metod,  co  rozpatrzymy 
szczegółowo  podczas  ich  omawiania. 

a)  Polarografia 

Omówiona  w  p.  3  rozdz.  XIV,  uwarunkowana  przez  dyfuzję  krzywa  natężenie- 
napięcie  dla  elektrody  redoks  zanurzonej  do  nie  mieszanego  roztworu  elektrolitu  może 
służyć  do  jakościowej  i  ilościowej  analizy  substancji  ulegających  redukcji  lub  utlenieniu 
na  elektrodzie.  W  większości  przypadków  chodzi  o  procesy  redukcji.  Metodę  tę  nazywa 
się  polarografią  od  nazwy  automatycznego  urządzenia  pomiarowego  rejestrującego 
bezpośrednio  krzywe  natężenie-napięcie  za  pomocą  rejestratora  samopiszącegoX). 

W  zwykłej  metodzie  polarograficznej  przykłada  się  do  elektrody  stały  potencjał 
i  mierzy  ustalające  się  natężenie  prądu  jako  funkcję  różnych  stałych  potencjałów;  w  ten 
sposób  otrzymuje  się  polarogram.  Metodę  tę  nazywa  się  polarografią  przy  stałym  po¬ 
tencjale.  Można  również  zmieniać  potencjał  w  sposób  ciągły  (np.  liniowo  z  czasem) 
i  rejestrować  odpowiednie  zmiany  natężenia  prądu.  W  tym  przypadku  mówi  się  o  polaro¬ 
grafii  oscylograficznej.  Można  wreszcie  przepuszczać  prąd  o  stałym  natężeniu  (metoda 
galwanostatyczna)  i  mierzyć  ustalający  się  potencjał.  Polarografia  przy  stałym  natężeniu 
prądu  znalazła  jednak  dotychczas  niewielkie  zastosowanie  analityczne. 

Polarografia  przy  stałym  potencjale 

Aby  śledzić  sam  proces  przebiegający  na  elektrodzie  redoks,  stosuje  się  niepolaryzo- 
walną  elektrodę  odniesienia  o  dużej  powierzchni  (por.  rozdz.  XIII,  p.  1),  a  przez 
dodanie  nadmiaru  elektrolitu  podstawowego  sprowadza  się  spadek  napięcia  w  elektro- 

X)  Odnośnie  różnych  typów  polarografów  znajdujących  się  w  sprzedaży  por.  referat  przeglądowy 
W.  Hans,  Chem.  Ing.  Technik  23,  425  (1951).  Odnośnie  nowoczesnych  metod  polarograficznych  por 
H.  W.  Nurnberg,  Z.  anal.  Chem.  186, 1  (1962);  H.  W.  Niirnberg,  M.  von  Stackelberg' 
J.  Electroanal.  Chem.  4, 1  (1962). 
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licie  do  tak  małych  wartości,  że  można  go  praktycznie  pominąć1  \  Wówczas  przyłożone 
napięcie  U  równe  jest  potencjałowi  elektrody  redoks  względem  elektrody  porównawczej, 
której  stały  potencjał  przyjmuje  się  za  równy  zeru.  Jako  niepolaryzowalną  elektrodę 
odniesienia  stosuje  się  na  ogół  normalną  elektrodą  kalomelową  (por.  rozdz.  XI,  p.  2b). 
Krzywa  natężenie-napięcie  opisana  jest  przez  równanie  (XIV, 43),  które  po  uwzględ¬ 
nieniu  równania  (XIV, 44)  można  zapisać  w  postaci : 


U  —  fc'l/2  + 


RT  igT  i 
)z\F  i  ' 


(42) 


gdzie  4r  jest  dyfuzyjnym  prądem  granicznym  (rys.  108).  Podstawiając  i  =  iSr/2  otrzy¬ 
mamy  U  =  fij/2.  Odpowiednie  napięcie  określa  się  jako  potencjał  pólfali,  który  zgodnie 
z  równaniem  (XIV, 44)  odpowiada  potencjałowi  normalnemu  E0  danego  procesu  redoks 
przy  założeniu,  że  współczynniki  aktywności /R  i  f0  oraz  współczynniki  dyfuzji  DR  i  D0 
są  sobie  praktycznie  równe.  Potencjał  półfali  przypada  w  punkcie  leżącym  w  połowie 
wysokości  fali  na  krzywej  natężenie-napięcie  (rys.  108).  Ponieważ  Z?0  ma  wartość  charak¬ 
terystyczną  dla  każdej  równowagi  redoks,  potencjał  półfali  może  służyć  do  analizy 
jakościowej  roztworu. 

Prąd  graniczny  igr  można  scharakteryzować  w  sposób  następujący:  każda  cząsteczka 
G  lub  R  docierająca  do  powierzchni  elektrody  (x  =  0)  drogą  swobodnej  dyfuzji  ulega 
natychmiastowej  redukcji  lub  utlenieniu  (cx=0  =  0).  igr,  zgodnie  z  równaniem  (XIV, 33), 
jest  proporcjonalne  do  stężenia  c0  roztworu,  co  można  wyzyskać  do  analizy  ilościowej 
roztworu : 


i 


gr 


ZiFD 1/2 


(43) 


Równania  (42)  i  (43)  mają  tę  wadę,  że  igT ,  a  zatem  również  U  są  zależne  od  czasu. 
Z  tego  powodu  stosuje  się  ruchomą  (wirującą)  elektrodę  platynową,  na  której  tworzy  się 
warstwa  dyfuzyjna  o  stałej  grubości  (por.  rozdz.  XIV,  p.  3)  w  stanie  stacjonarnym 
niezależna  od  czasu  [równanie  (XIV,  14)].  Częściej  używana  jest  kroplowa  elektroda 
rtąciowa,  wprowadzona  przez  twórcę  polarografii  Heyrovsky’ego;  w  porównaniu 
z  wirującą  elektrodą  platynową  wykazuje  ona  tę  zaletę,  że  jest  niewrażliwa  na  zatrucia 
dzięki  stałemu  odnawianiu  się  powierzchni21.  Wprawdzie  prąd  graniczny  elektrody 
kroplowej  w  czasie  trwania  pojedynczej  kropli  jest  również  zależny  od  czasu  zgodnie 
z  równaniem  (XIV, 57)  lub  (XIV, 60),  [lecz  średnie  natężenie  prądu  (równanie  (XIV, 
58)]  nie  zależy  od  czasu  i  dlatego  jest  praktycznie  wyłącznie  stosowane  do  celów  anali¬ 
tycznych  w  polarografii31.  Na  podstawie  równania  (XIV, 59)  otrzymamy  wyrażenie 

O  Elektrolit  podstawowy  powinien  także  uniemożliwić  transport  substancji  analizowanej  do  elektrody 
drogą  przenoszenia  (por.  rozdz.  XIV,  p.  3a). 

2>  Według  nowszych  badań  [D.  J.  F  e  r  r  e  1 1,  C.  S.  G.  Phillips,  Trans.  Faraday  Soc.  51, 
390  (1955)]  w  odpowiednich  warunkach  otrzymuje  się  dobrze  odtwarzalne  polarogramy  również  w  przy¬ 
padku  wirującej  elektrody  platynowej.  Pod  niektórymi  względami  wirująca  elektroda  platynowa  prze¬ 
wyższa  kroplową  elektrodę  rtęciową. 

3)  Z  drugiej  strony,  zależność  natężenia  prądu  na  pojedynczej  kropli  od  czasu  odgrywa  ważną  rolę 
w  badaniach  kinetycznych  (np.  wpływ  procesów  adsorpcyjnych). 
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analogiczne  do  równania  (42) : 

TT  ,  RT  -  2gr  1 

u  =  “'2+wr]n~r~  (44) 

gdzie  i  i  igT  oznaczają  średnie  wartości  natężenia  prądu  w  czasie  trwania  kropli. 

W  praktyce  analitycznej  pomiar  bezwzględnych  wartości  iST  i  U  nie  jest  konieczny. 
Sporządza  się  polarogramy  z  roztworów  wzorcowych  o  znanym  stężeniu  substancji 
analizowanej,  z  którymi  porównuje  się  wysokość  fali  iST  i  położenie  potencjału  półfali 
otrzymane  dla  roztworu  badanego.  W  tym  przypadku  muszą  być  oczywiście  zachowane 
jednakowe  warunki  pomiaru  (kapilara  elektrody,  elektrolit  podstawowy,  ciśnienie  słupa 
rtęci,  temperatura  itd.).  Gdy  chodzi  o  analizy  seryjne  tej  samej  substancji,  sporządza  się 
na  ogół  wykres  zależności  wysokości  fal  (wyrażonych  w  [JiA)  różnych  roztworów 
wzorcowych  od  stężenia.  Otrzymuje  się  w  przybliżeniu  prostoliniową  krzywą  kalibro¬ 
wania,  z  której  można  od  razu  odczytać  stężenia  badanych  roztworów.  Odtwarzalność 
wysokości  fali  wynosi  z  reguły  ok.  2%,  a  więc  i  dokładność  oznaczenia  nie  może  przekro¬ 
czyć  tej  wartości.  Można  natomiast  analizować  z  tą  dokładnością  nawet  roztwory  bardzo 
rozcieńczone  (do  10~4  m).  Jeśli  wymagana  jest  duża  dokładność  pomiaru  wysokości 


0  0,5  1,0  1,5  2,0 

napięcie,  V 

Rys.  137.  Polarograficzne  krzywe  dla  1  n  roztworu  KC1  z  dodatkiem  i  bez  dodatku  soli  metali  ciężkich 

fali,  należy  uwzględnić  „prąd  szczątkowy”,  rejestrując  krzywą  polarograficzną  samego 
elektrolitu  podstawowego  i  odejmując  prąd  szczątkowy  od  wysokości  fali.  Prąd  szczątko¬ 
wy  wywołany  jest  częściowo  ładowaniem  podwójnej  warstwy  elektrycznej  na  rtęci 
podczas  wzrostu  kropli1),  a  częściowo  redukcją  (lub  utlenianiem)  na  elektrodzie  drob¬ 
nych  zanieczyszczeń  (np.  rozpuszczonego  tlenu),  obecnych  w  roztworze.  Z  tego  powodu 
wszystkie  roztwory  muszą  być  przed  pomiarem  starannie  odpowietrzone,  ponieważ  sam 
rozpuszczony  tlen  tworzy  dwie  fale  odpowiadające  redukcji  do  H202  i  H20.  Na  rys. 
137  pokazano  przykładowo  polarograficzne  krzywe  natężenie-napięcie  dla  roztworu 


11  Prąd  pojemnościowy  jest  równy  zeru  tylko  przy  potencjale  maksimum  krzywej  elektrokapilarnej , 
które  w  przypadku  rtęci  w  roztworach  nie  zawierających  substancji  powierzchniowo  aktywnych  przypada 
°k-  0,52  V  względem  normalnej  elektrody  kalomelowej.  Przy  innych  potencjałach  prąd  ten  wywołuje 

zniekształcenie  krzywej  natężenie  prądu-napięcie. 
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ln  KC1  zawierającego  małe  stężenia  jonów  Pb2+,  Cd2+  i  Zn2+.  Strzałki  wskazują  poszcze¬ 
gólne  potencjały  półfali. 

Wyprowadzając  podstawowe  równanie  polarografii  (XIV, 43)  przyjęto  założenie,  że  na  elektrodzie 
ustala  się  w  każdej  chwili  odwracalna  równowaga  elektrochemiczna,  a  więc,  że  praktycznie  mamy  do  czy¬ 
nienia  wyłącznie  z  polaryzacją  stężeniową  (bez  polaryzacji  aktywacyjnej).  Odwracalnym  układem  redoks 
jest  układ  chinon-hydrochinon,  o  czym  była  już  mowa  w  p.  4  rozdz.  XIV.  Polarogramy  chinonu  (a), 
hydrochinonu  (c)  i  chinhydronu  ( b )  przedstawiono  schematycznie  na  rys.  138a.  Potencjały  półfali  wszy¬ 
stkich  trzech  krzywych  mają  tę  samą  wartość,  równą  potencjałowi  normalnemu  elektrody  chinhydro- 
nowej.  Gdyby  proces  redukcji  był  związany  z  dodatkowym  nadnapięciem  wywołanym  polaryzacją  akty¬ 
wacyjną,  wówczas  krzywa  a  byłaby  przesunięta  na  prawo;  analogicznie,  w  przypadku  nadnapięcia  procesu 
utleniania,  krzywa  c  przesunęłaby  się  w  lewo.  Przykładem  takiego  zachowania  jest  układ  Ti3+/Ti4+.  W  tym 
przypadku  potencjały  półfali  utlenienia  i  redukcji  są  różne  i  nie  odpowiadają  odwracalnemu  potencjałowi 
redoks.  Na  polarogramie  mieszaniny  R  i  O  w  stosunku  1:1  obserwuje  się  nie  jedną,  lecz  dwie  fale,  jak  to 
schematycznie  pokazano  na  rys.  138bŁ).  Nieodwracalność  procesu  elektrodowego  powoduje  przesunięcie 


Rys.  138.  a)  Schemat  polarogramu  odwracalnego  układu  redoks: 

a  —  chinon;  c — -hydrochinon;  b  —  chinhydron 
b)  Schemat  polarogramu  nieodwracalnego  układu  redoks : 
a  —  Ti4+;  c  —  Ti3+;  b  —  Ti4+,  Ti3+  (1:1) 


potencjału  półfali  w  kierunku  wartości  bardziej  ujemnych,  zatem  zwiększenie  ujemnej  wartości  potencjału 
elektrody  powoduje  wzrost  wysokości  fali  nieodwracalnej  do  wartości  prądu  granicznego,  jednak  stromość 
fali  jest  mniejsza  niż  w  przypadku  procesu  odwracalnego2).  Stopień  odwracalności  zależy  oprócz  tego 
od  materiału  elektrody,  co  szczegółowo  omówiono  już  wcześniej  (por.  rozdz.  XIV,  p.  11).  Na  rtęci  redukcja 
kationów  nieorganicznych  do  metalu  przebiega  przeważnie  odwracalnie,  natomiast  redukcja  anionów 
nieorganicznych  i  związków  organicznych  (z  wyjątkiem  chinonu)  jest  w  większości  przypadków  procesem 
nieodwracalnym. 

Kroplową  elektrodę  rtęciową  można  stosować  w  zakresie  potencjałów  od  ok.  +0,3 
do  — 1,8  V  względem  normalnej  elektrody  kalomelowej.  Powyżej  +0,3  V  rtęć  ulega 

v>  Dzięki  temu  metodę  polarograficzną  można  stosować  do  badania  kinetyki  procesów  elektrodowych 
(por.  rozdz.  XIV,  p.  3). 

2>  Odnośnie  teorii  krzywych  polarograficznych  w  przypadku  procesów  nieodwracalnych  patrz 
P.  D  e  1  a  h  a  y,  New  Instrumental  Methods  in  Electrochemistry,  New  York  1954,  rozdz.  4  i  5  oraz 
literatura  tam  cytowana. 
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rozpuszczeniu  anodowemu1^  poniżej  —1,8  V  zaczyna  się  wydzielanie  jonów  metali 
alkalicznych  (Na+,  K+,  NH|)  elektrolitu  podstawowego2).  Anodowy  zakres  potencja¬ 
łów  jest  więc  stosunkowo  ograniczony;  jeśli  więc  chodzi  o  utlenianie  związków  organicz¬ 
nych,  otrzymuje  się  tylko  fale  związków  łatwo  ulegających  utlenieniu  (np.  kwasu  askor¬ 
binowego).  Stosując  zamiast  elektrody  kroplowej  wirującą  elektrodę  platynową  (por. 
rozdz.  XIV,  p.  3),  rozszerza  się  oczywiście  anodowy  zakres  potencjałów  do  potencjału 
wydzielania  tlenu,  jednak  wspomniana  już  wrażliwość  elektrody  platynowej  na  zatru¬ 
cie  utrudnia  niekiedy  otrzymywanie  dobrze  odtwarzalnych  polarogramów. 

Gdy  potencjały  normalne  dwóch  procesów  redoks  są  tak  bliskie  siebie,  że  krzywe 
polarograficzne  obu  substancji  pokrywają  się,  wówczas  przez  dobór  odpowiedniego 
elektrolitu  podstawowego  lub  dodanie  odpowiedniej  substancji  można  rozsunąć  poten¬ 
cjały  półfali3),  o  czym  była  już  mowa  w  p.  10  rozdz.  XIV.  Na  przykład  potencjał  nor¬ 
malny  układu  Cu/Cu2+  przesuwa, się  po  dodaniu  KCN  ku  wartościom  ujemnym, 
ponieważ  kompleks  cyjankowy  miedzi  redukuje  się  z  dużym  nadnapięciem.  Przypada¬ 
jące  prawie  w  tym  samym  punkcie  potencjały  półfali  redukcji  jonów  Sn2+,  Pb2+  i  Tl+ 
do  odpowiednich  metali  (por.  tabl.  61)  można  rozdzielić  przez  silne  zalkalizowanie 
roztworu.  Potencjały  półfali  Sn2+  i  Pb2+  ulegają  znacznemu  przesunięciu  w  związku 
z  utworzeniem  jonów  SnO|_  i  PbOi-,  podczas  gdy  potencjał  półfali  jonów  Tl+  pozos¬ 
taje  nie  zmieniony.  Podobnym  zjawiskiem  jest  przesunięcie  potencjału  anodowego 
rozpuszczania  rtęci  pod  wpływem  jonów  kompleksotwórczych,  o  czym  była  już  mowa 
poprzednio  oraz  wspomniane  w  p.  10  rozdz.  XIV  przesunięcie  potencjału  normalnego 
jonów  metali  alkalicznych  i  ziem  alkalicznych  o  ok.  1  V  w  kierunku  wartości  mniej 
ujemnych  w  wyniku  powstawania  amalgamatów.  To  ostatnie  oznacza,  zgodnie  z  rów¬ 
naniem  (XIV, 44),  że  współczynnik  aktywności  fR  bardzo  znacznie  odbiega  od  jedności. 
W  przypadku  redukcji  związków  organicznych  przebiegającej  z  udziałem  jonów  H30+ 
(uwodornienie)  położenie  potencjału  półfali  zależy  od  pH  roztworu  [por.  np.  równanie 
(XI, 35)].  W  takich  przypadkach  roztwory  badane  należy  buforować,  ponieważ  w  prze¬ 
ciwnym  razie  otrzymuje  się  zniekształcone  krzywe  polarograficzne  sugerujące  nie¬ 
odwracalny  przebieg  procesu  (por.  rys.  138b). 

W  tabl.  61  podano  potencjały  półfali  dla  kroplowej  elektrody  rtęciowej  oraz  poten¬ 
cjały  normalne  zaczerpnięte  z  tabl.  39  i  odniesione  do  normalnej  elektrody  kalomelowej. 
Jak  wynika  z  tablicy,  tworzenie  się  amalgamatów  i  powstawanie  kompleksów  ma  duży 
wpływ  na  wartości  potencjałów  półfali.  Duża  różnica  pomiędzy  wartościami  elj2  i  E0 
metali  grupy  żelaza  jest  prawdopodobnie  wywołana  znaczną  polaryzacją  aktywacyjną 
tych  metali  na  rtęci,  podobnie  jak  w  przypadku  wodoru. 


1)  W  obecności  anionów  tworzących  z  Hg2+  lub  Hg2+  sole  trudno  rozpuszczalne  (Hg2Cl2)  albo  kom¬ 
pleksy  Hg(CN)2  rtęć  łatwiej  ulega  rozpuszczeniu  anodowemu;  odpowiednie  potencjały  wynoszą  w  obec¬ 
ności  chlorków  0,0  V,  w  obecności  jonów  OH-  —0,2  V,  a  w  przypadku  cyjanków  —0,6  V. 

2)  Zastosowanie  soli  litowych  lub  czteroalkiloamoniowych  jako  elektrolitów  podstawowych  pozwala 
na  przesunięcie  tej  granicy  odpowiednio  do  —2,0  V  i  —2,6  V. 

:i)  Dalsza  możliwość  polega  na  tym,  że  zamiast  krzywej  natężenie-napięcie  rejestruje  się  jej  nachylenie 
jako  funkcję  i  (krzywa  pochodna).  Potencjał  półfali  przypada  wtedy  w  maksimum' krzywej  pochodnej, 
podobnie  jak  na  rys.  78. 
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Potencjały  półfali  na  kroplowej  elektrodzie  rtęciowej  i  potencjały  normalne  (względem  no 

kalomelowej) 

Tablica  61 

rmalnej  elektrody 

'  «l/2  [V]  1 

£1  /2 

w  roztworach 

Proces  elektrodowy 

E0[V] 

w  roztworze 
obojętnym  lub 

win 

zawierających 

kwaśnym 

zasadzie 

jony  komplekso- 

twórcze 

Li+  -(-  eo  — ►  Li 

-3,28 

-2,31 

-2,31 

Rb+  +  eó"  -*  Rb 

-3,25 

-2,07 

-2,07 

Cs"^-j-6o  — >  Cs 

-3,19 

-2,09 

-2,09 

K+  -f-  eo  ►  K 

-3,19 

-2,17 

-2,17 

Ba2+  +  2eiT  ->  Ba 

.  -3,19 

-1,94 

..  -1,94 

Sr2+  +  2eiT  ->  Sr 

-3,16 

-2,13 

-2,13 

Ca2+  +  2eó  ->  Ca 

-3,11 

-2,23 

-2,23 

Na+  +  e7  -+  Na 

-2,98 

-2,15 

-2,15 

Mg2+  +  2e5"  ->  Mg 

-2,65 

-1,90 

Al3+  3e0  Al 

-1,93 

-1,70 

Zn2+  -j-  2eo  - ►  Zn 

-1,03 

-1,06 

-1,41 

Fe2+  +  2e(7  -*•  Fe 

-0,71 

-1,33 

-1,56 

Cd2+  +  2e0_  -»•  Cd 

-0,67 

-0,63 

-0,80 

-1,15 

w  1  n  KCN 

In3+  +  3e^  ->  In 

-0,61 

-0,63 

-1,13 

T1+  +  e^  ->  Tl 

-0,60 

-0,50 

-0,50 

Co2+  +  2e5"  ->  Co 

-0,54 

-1,23 

-1,44 

Ni2+  +  2e5"  ->  Ni 

-0,50 

-1,09 

-1,42 

win  KCN 

Sn2+  +  2e5"  ->  Sn 

-0,41 

-0,47 

-1,18 

-0,72 

w  10%-owym 

cytrynianie 

P  b2+  +  2e0“  ->  Pb 

-0,40 

-0,46 

-0,81 

-0,74 

win  KCN 

2H30+  +  2e0-  ->  H2  +  2HzO 

-0,27 

-1,60 

Cu2+  +  2e5"  ->■  Cu 

-0,07 

-0,03  i 

-0,52 

Niekiedy  obserwuje  się  na  polarogramach  maksima,  które  w  pewnych  przypadkach  zniekształcają 
krzywą  do  tego  stopnia,  że  powstają  na  niej  „fale  pozorne”.  Przyczyny  tych  maksimów  nie  są  jeszcze 
całkowicie  wyjaśnione;  są  one  częściowo  wywołane  adsorpcją  depolaryzatora  na  powierzchni  rtęci,  częś¬ 
ciowo  zaś  ruchem  rtęci  na  powierzchni  kropli  wywołanym  różnicami  gęstości  prądu  lub  wypływem  rtęci 
z  kapilary1).  Maksima  można  tłumić,  dodając  do  roztworu  substancji  powierzchniowo  aktywnej,  np.  że¬ 
latyny. 

Polarografia  oscylograficzna 

Zmieniając  przyłożone  do  katody  napięcie  w  czasie  w  sposób  ciągły  i  rejestrując  zmieniające  się  na¬ 
tężenie  prądu  za  pomocą  oscylografu,  otrzymuje  się  krzywe  w  postaci  przedstawionej  schematycznie 
na  rys.  139.  Oś  odciętych  może  być  wyskalowana  w  woltach  lub  sekundach.  Zazwyczaj  stosuje  się  w  tym 


b  Por.  W.  v.  Stackelberg,  Fortschr.  chem.  Forschung  2,  229  (1951). 
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przypadku  elektrody  platynowe;  można  również  użyć  kroplową  elektrodę  rtęciową,  jeśli  powierzchnia 
kropli  nie  ulega  praktycznie  zmianie  podczas  trwania  rejestracji.  Wymaga  to  szybkiej  rejestracji  za  po¬ 
mocą  oscylografu. 


Rys.  139.  Kształt  krzywej  prąd-napięcie  otrzymanej  metodą  polarografii  oscylograficznej  z  napięciem 

zmieniającym  się  w  sposób  ciągły 


Kształt  krzywej  można  objaśnić  jakościowo  w  następujący  sposób:  przy  niskich  potencjałach,  przed 
osiągnięciem  potencjału  redukcji,  prąd  praktycznie  nie  płynie.  Ze  wzrostem  napięcia,  wzrasta  natężenie 
prądu  powodując  zubożenie  roztworu  elektrolitu  przy  powierzchni  elektrody  w  substancję  ulegającą 
redukcji;  po  osiągnięciu  przez  natężenie  prądu  maksimum  maleje  ono  z  dalszym  wzrostem  napięcia  (lub 
z  czasem)  do  zera  zgodnie  z  równaniem  (XIV, 33)  dla  granicznego  natężenia  prądu  w  przypadku  swo¬ 
bodnej  dyfuzji.  Z  obliczeń1^  wynika,  że  maksymalne  natężenie  prądu  zmax  proporcjonalne  jest  do  stężenia 
substancji  reagującej  c0,  co  potwierdzono  doświadczalnie  dla  kilku  kationów  nieorganicznych.  Opisaną 
metodę  można  zatem  stosować  do  oznaczeń  ilościowych. 

Ten  rodzaj  analizy  polarograficznej  zalecany  jest  w  przypadkach,  gdy  krzywa  natężenie  prądu-po- 
tencjał  musi  być  zarejestrowana  w  możliwie  krótkim  czasie,  np.  w  badaniach  kinetyki  szybkich  reakcji 
w  roztworach  jednorodnych  (np.  szybkości  dysocjacji  kwasów)2).  Ma  ona  również  przewagę  nad  zwykłą 
metodą  polarograficzną,  gdy  chodzi  o  stężenia  poniżej  10-5  mol/l3).  W  tym  przypadku  zamiast  elektrody 
kroplowej  o  małej  powierzchni  można  stosować  stacjonarną  elektrodę  rtęciową  o  dużej  powierzchni, 
a  dzięki  temu  zwiększyć  maksymalne  natężenie  prądu  (nawet  100-krotnie  w  porównaniu  z  natężeniem 
prądu  otrzymywanym  za  pomocą  elektrody  kroplowej).  W  ten  sposób  można  oznaczyć  ilościowo  stężenia 
do  5  •  10~7  mol/l  z  dokładnością  do  kilku  procent. 

Polarografia  przy  stałym  natężeniu  prądu 


Podstawy  teoretyczne  tej  metody  omówiono  już  w  p.  3  rozdz.  XIV4).  Z  równania  (XIV, 49)  wynika, 
że  pierwiastek  kwadratowy  z  doświadczalnie  wyznaczonego  „czasu  przejścia”  proporcjonalny  jest  do  stę¬ 
żenia  redukującej  się  substancji: 


T1/2  ~ 


t1  I2\z\FDq2 


(45) 


1}  J.  E.  B.  Randles,  Trans.  Faraday  Soc.  44,  322  (1948);  ibid.  44,  327  (1948);  ibid.  48,  937 
(1952);  ibid.  48,  951  (1952);  T.  K  a  m  b  a  r  a,  Z.  physik.  Chem.  N.  F.  5,  52  (1955);  M.  M.  Nicholson, 
J.  Am.  Chem.  Soc.  76,  2539  (1954).  Teoria  opracowana  początkowo  dla  procesów  odwracalnych  została 
rozszerzona  na  procesy  nieodwracalne  (z  równoczesną  polaryzacją  aktywacyjną):  patrz  P.  Delahay 
New  Instrumental  Methods  in  Electrochemistry,  New  York  1954,  rozdz.  6  i  literatura  tam  cytowana. 

2)  F.  C.  Snowden,  H.  T.  P  a  g  e,  Anal.  Chem.  22,  969  (1950);  P.  Riietschi,  Z.  physik. 
Chem.  N.  F.  5,  323  (1955)  i  literatura  tam  cytowana. 

3)  C.  A.  Streuli,  W.  D.  C  o  o  k  e,  Anal.  Chem.  25,1691  (1933). 

4)  Rozszerzenie  na  procesy  nieodwracalne:  P.  Delahay,  T.  B  e  r  z  i  n  s,  J.  Am.  Chem.  Soc. 
75,  2486  (1953);  ibid.  75,  4205  (1953). 
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Ponieważ  wielkość  r1/2  jest  również  odwrotnie  proporcjonalna  do  stałej  gęstości  prądu  i0,  można 
zmieniać  r  w  szerokich  granicach.  Ograniczenie  stanowi  tu  następujący  warunek:  transport  substancji 
ulegającej  redukcji  do  powierzchni  katody  może  odbywać  się  tylko  drogą  dyfuzji.  Wartość  r  nie  może 
zatem  przekroczyć  kilku  minut,  w  przeciwnym  razie  obserwuje  się  stałe  zakłócenia  spowodowane  kon¬ 
wekcją.  W  przypadku  oznaczania  stężeń  tą  metodą  celowe  jest  zastosowanie  wzorcowych  roztworów  o  zna¬ 
nych  stężeniach,  nie  wymaga  to  bowiem  znajomości  bezwzględnej  wartości  D0.  Stosując  dobre  urządze¬ 
nie  rejestrujące  można  wyznaczyć  r  z  dokładnością  większą  niż  0,5%,  odtwarzalność  zależy  jednak  również 
od  tego,  czy  krzywa  potencjał-czas  nie  jest  zniekształcona.  Badania  procesu  redukcji  JOy  win  NaOH 
przy  r  X  1  min  wykazały,  że  dokładność  pomiaru  r1/2,  a  więc  i  c0  wynosi  ±0,2%.  Aby  wartość 
T  znajdowała  się  stale  w  dogodnym  zakresie,  zmienia  się  za  każdym  razem  i0,  stosownie  do  oznaczonych 
stężeń ,  zachowując  stały  stosunek  c0/i0. 
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b)  Miareczkowanie  amperometryezne 

W  tej  metodzie  miareczkowej  mierzy  się  natężenie  dyfuzyjnego  prądu  granicznego 
przy  stałym,  odpowiednio  wysokim  potencjale,  jako  funkcję  ilości  roztworu  dodanego 
odczynnika.  W  miarę  zużywania  się  dodanego  odczynnika  (strącanie  lub  inne  reakcje) 
natężenie  prądu  granicznego  maleje  proporcjonalnie  do  stężenia,  zgodnie  z  równaniem 
(43).  W  końcowym  punkcie  miareczkowania  natężenie  prądu  osiąga  zero  lub  wartość 
bardzo  małą  (prąd  szczątkowy),  która  nie  ulega  zmianie  po  dodaniu  dalszych  porcji 
odczynnika.  Przedstawiając  graficznie  zmierzone  natężenie  prądu  jako  funkcję  objętości 
dodanego  roztworu  odczynnika  w  cm3  otrzymuje  się  dwa  prawie  prostoliniowe  odgałę¬ 
zienia  analogiczne  z  przedstawionymi  na  rys.  64,  których  interpolowany  punkt  prze- 
cięćia  stanowi  równoważnikowy  punkt  miareczkowania. 

Metoda  ta  jest  odmianą  metody  polarograficznej,  jest  jednak  od  niej  dokładniejsza, 
ponieważ  dyfuzyjny  prąd  graniczny  służy  tu  tylko  jako  „wskaźnik”,  a  zużyte  objętości 
roztworu  miareczkującego  mogą  być  zmierzone  dokładniej  niż  wysokości  fal.  Na  ogół 
stosuje  się  w  tej  metodzie  wirującą  elektrodę  platynową,  jako  elektrodę  polaryzowalną, 
można  jednak  również  korzystać  z  kroplowej  elektrody  rtęciowej.  Również  i  w  tym 
przypadku  dodaje  się  do  roztworu  nadmiar  elektrolitu,  aby  transport  substancji  do 
elektrody  odbywał  się  praktycznie  całkowicie  drogą  dyfuzji;  w  przeciwnym  przypadku 
odgałęzienia  nie  są  prostoliniowe,  co  utrudnia  interpolację. 


638 


XV.  Zastosowanie  procesów  elektrochemicznych 


Miareczkowanie  amperometryczne  można  modyfikować  w  najrozmaitszy  sposób. 
Jeśli  obie  substancje  reagujące  utleniają  się  lub  redukują  przy  tym  samym  potencjale, 
to  po  osiągnięciu  punktu  równoważnikowego  natężenie  prądu  znowu  wzrasta  (w  przybli¬ 
żeniu  liniowo),  ponieważ  nadmiar  odczynnika  utlenia  się  lub  redukuje  na  elektrodzie. 
W  związku  z  tym  można  miareczkować  amperometrycznie  również  substancje  nie  ule¬ 
gające  redukcji  lub  utlenieniu  na  elektrodzie.  W  tym  przypadku  punkt  równoważnikowy 
wyznacza  nie  zanik,  lecz  nagły  wzrost  prądu  granicznego.  Jako  przykład  może  służyć 
miareczkowanie  styrenu1  ^  lub  innych  związków  nienasyconych,  ulegających  łatwo 
utlenieniu  bromem.  Kwaśny  roztwór  styrenu  miareczkuje  się  roztworem  zawierającym 
KBr  i  KBr03.  Powstający  wolny  brom  reaguje  ze  styrenem;  po  osiągnięciu  punktu 
końcowego  nadmiar  bromu  ulega  redukcji  na  elektrodzie  powodując  nagły  wzrost 
dyfuzyjnego  prądu  granicznego. 

Jedną  z  zalet  tej  metody  jest  to,  że  wymaga  ona  jedynie  prostych  urządzeń  pomoc¬ 
niczych  do  utrzymania  stałej  wartości  potencjału  elektrody  podczas  miareczkowania. 
Z  drugiej  strony,  w  przeciwieństwie  do  polarografii  nie  nadaje  się  ona  do  analiz  jakoś¬ 
ciowych,  lecz  wyłącznie  do  oznaczeń  ilościowych.  Nie  można  posługiwać  się  nią  w  przy¬ 
padku  równoczesnego  oznaczania  kilku  składników  w  roztworze. 

W  dotychczas  omówionych  metodach  amperometrycznych  stosowano,  podobnie 
jak  w  polarografii,  tylko  jedną  elektrodę  polaryzowalną,  dążąc  do  tego,  by  druga  była 
w  miarę  możności  niepolaryzowalna  (por.  rozdz.  XV,  p.  la).  Używając  natomiast 
dwóch  elektrod  polaryzowalnych  mamy  do  czynienia  ze  specjalnym  przypadkiem  mia¬ 
reczkowania,  zwanym  „miareczkowaniem  do  martwego  punktu” 
{dead  stop)2).  Urządzenie  pomiarowe  stosowane  w  tej  metodzie 
przedstawiono  schematycznie  na  rys.  140.  Do  obu  elektrod 
platynowych  przykłada  się  stałe  napięcie  U  (ok.  10  mV)  i  za 
pomocą  czułego  galwanometru  mierzy  prąd  przepływający 
podczas  miareczkowania  przez  naczynie  elektrolityczne  (roztwór 
jest  równomiernie  mieszany).  Jeśli  miareczkuje  się  np.  roztwór 
jodu  tiosiarczanem,  to  przed  osiągnięciem  punktu  końcowego 
na  obu  elektrodach  przebiega  odwracalnie,  w  obu  kierunkach, 
proces  J2-j-2ey  ?±  2J~;  w  ten  sposób  występuje  tylko  mała 
polaryzacja  stężeniowa.  Po  dodaniu  tiosiarczanu  znikają  ostatnie 
ślady  jodu  i  mamy  do  czynienia  tylko  z  układem  redoks  S203~ — 
S4026-.  Reakcja  2S203~  -»  S406~+2ey  jest  jednak  silnie  nie¬ 
odwracalna,  a  opór  wywołany  polaryzacją  Rp  —  (dsildi) i=0 
powoduje  nagły  spadek  natężenia  prądu  do  zera.  Na  odwrót, 
podczas  miareczkowania  tiosiarczanu  jodem  w  punkcie  równoważnikowym  następuje 
gwałtowny  wzrost  prądu  pod  wpływem  śladów  nadmiaru  jodu.  Metoda  ta  jest  bardzo 
czuła,  można  nią  wykryć  nawet  ±0,01  ji.g  jodu  w  100  cm3  roztworu. 

W  celu  ilościowej  interpretacji  krzywych  miareczkowania  bada  się  natężenie  prądu 
jako  funkcję  postępu  miareczkowania  albo  opór  polaryzacji  jako  funkcję  aktywności 


Rys.  140.  Schemat  połą¬ 
czeń  elektrycznych  w  me¬ 
todzie  miareczkowania 
amperometrycznego  do 
martwego  punktu  (me¬ 
toda  dead  stop) 


wzrasta  skokowo,  co 


I.  M.  K  o  1 1  h  o  f  f ,  F.  A.  B  o  v  e  y,  Anal.  Chem.  19,  498  (1947). 

2)  C.  W.  F  o  u  1  k,  A.  T.  B  a  w  d  e  n,  J.  Am.  Chem.  Soc.  48,  2045  (1926). 
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substancji  redukowanej  lub  utlenianej 1}.  Oznaczając  opór  wywołany  polaryzacją  każ¬ 
dej  elektrody  przez  Rp  —  (por.  r°zdz.  XIV,  p.  1)  otrzymamy  z  prawa  Ohma 

wyrażenie  na  gęstość  prądu  płynącego  przez  naczyńko  elektrolityczne  w  postaci: 


(46) 


gdzie  U  oznacza  przyłożone  napięcie.  Zakłąda  się,  że  t/jest  tak  małe,  iż  krzywą  natęże- 
nie-napięcie  można  zastąpić  przez  styczną  do  niej  w  punkcie  i  —  0.  Gdy  procesy  elektro¬ 
dowe  przebiegają  bez  zahamowań,  tzn.  dopóki  mamy  do  czynienia  wyłącznie  z  polary¬ 
zacją  stężeniową,  można  opór  wywołany  polaryzacją  obliczyć  z  równania  (XIV,41a): 


-  'd  ia 


1+0 


(47) 


gdzie  4rfe  i  4r a  oznaczają  odpowiednio  katodowy  i  anodowy  dyfuzyjny  prąd  graniczny, 
a  0,  na  podstawie  równania  (XIV, 35)  i  założenia,  że/R  =  /D,  wyraża  się  wzorem: 


Z 


di  di  di) 

jr =  d¥  1T-  wymka: 

Woj  CL  U 


dl  _  |.sj  F  d  (4r  k  +  Igi  a) 

.~dź~~  ~~RT  (1+0)2 


Ponieważ  dla  i  =  0  równanie  (47)  przybiera  postać: 


$  _  lelk 

igra 

otrzymamy  w  końcu 

/  \  _  1^1  F  igrkigra 

\dSi  / *  =  0  RT  lgi<k~\~lgra 


(48) 


(49) 


(50) 

(51) 


W  obranych  warunkach  doświadczalnych  graniczne  prądy  dyfuzyjne  [równanie  (XIV, 
14)  lub  (XIV, 58)]  proporcjonalne  są  do  stężenia  c0R  i  c0o,  a  zatem: 


igra  —  ^(1  2)Co 

igik  k  Ac0 


(52) 


Oznaczając  przez  c0  początkowe  stężenie  substancji  miareczkowanej,  a  przez  X  stopień 
przereagowania,  otrzymamy  na  podstawie  równań  (51),  (52)  i  (46): 

«  =  '  (53) 


9  Por.  np.  C.  N.  Reilley,  W.  D.  Cooke,  N.  H.  Furman,  Anal.  Chem.  23,1226  (1951); 
R.  Gauguin,  G.  Charlot,  Anal.  Chim.  Acta  8,  65  (1953);  G.  Duyckaerts,  ibid.  8,  57 
(1953);  U.  F.  Franek,  Z.  Elektrochem.  58,  348  (1954). 
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przyjmując  k!  =  k,  tzn.  DR  =  D0 .  Jak  widać,  dla  A  =  0,5  (tzn.  gdy  substancja  miarecz¬ 
kowana  przereaguje  do  połowy)  gęstość  prądu  osiąga  wartość  maksymalną: 

W  =  0,25-^fc0J7  (54) 

a  dla  A  =  1  maleje  do  zera.  Ilustruje  to  rys.  141,  na  którym  przedstawiono  przykładowo 
amperometryczne  miareczkowanie  [Fe(CN)6]4~  jonami  Ce4+1).  Podstawiając  wzory 
(52)  do  równania  (51)  otrzymamy  na  Rp: 


0  5  10  15  20  25  30 

cm3  roztworu  Ce4+ 


Rys.  141.  Zależność  natężenia  prądu  płynącego  przez  naczyńko  elektrolityczne  podczas  miareczkowania, 
amperometrycznego  od  objętości  dodanego  roztworu  (metoda  dead  stop ) 

W  punkcie  równoważnikowym  (A  =  1)  Rp  =  co,  tzn.  gwałtownie  wzrasta  do  dużych 
wartości,  jeśli  przy  danym  napięciu  reakcja  odpowiadająca  drugiemu  układowi  redoks 
jest  w  znacznym  stopniu  zahamowana. 

Jeżeli  oba  układy  redoks  są  odwracalne,  to  po  osiągnięciu  punktu  równoważniko¬ 
wego  natężenie  prądu  znowu  wzrasta,  jak  wynika  z  rys.  141.  Jeśli  natomiast  oba  układy 
redoks  są  nieodwracalne,  to  miareczkowanie  można  przeprowadzić  tylko  wówczas, 
gdy  wartości  nadnapięcia  obu  procesów  różnią  się  od  siebie  dostatecznie.  Przez  odpo¬ 
wiedni  dobór  przykładanego  napięcia  można  również  osiągnąć  nagły  spadek  natężenia 
prądu  do  zera  w  punkcie  końcowym  miareczkowania.  Zastosowanie  tej  metody  jest 
bardzo  wielostronne  (np.  miareczkowanie  wody  odczynnikiem  Karola  Fischera2)) 

b  K.  G.  S  t  o  n  e,  H.  G.  Scholten,  Anal.  Chem.  24,  671  (1952). 

■9  Por.  G.  Wernimont,  F.  J.  Hopkinson,  Ind.  Eng.  Chem.  Anal.  Ed.  15,  272  (1945); 
J.  Mitchell,  D.  M.  Smith,  Aąuametry,  New  York  1948. 
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i  może  być  jeszcze  rozszerzone  przez  zastąpienie  prądu  stałego  prądem  zmiennym 
o  małej  częstotliwości1).  Metoda  odznacza  się  dużą  dokładnością,  a  potrzebne  urządzenia 
pomocnicze  są  proste. 


LITERATURA 

I.  M.  Kolthoff,  Anal.  Chim.  Acta  2,  606  (1948);  —  H.  A.  Laitinen,  Anal.  Chem.  21, 
66  (1949);  ibid.  24,  46  (1952);  —  P.  D  e  1  a  h  a  y,  New  Instrumental  Methods  in  Electrochemistry, 
New  York  1954.  —  G.  Charlot,  J.  Badoz-Lambling,  B.  Trćmillon,  The  Electro- 
chemical  Methods  of  Analysis,  Amsterdam  1962.  —  L.  L.  L  e  v  e  s  o  n,  Electroanalysis  London  1964.  — 
K.  S  c  h  w  a  b  e,  Zur  Systematik  der  elektrónischen  Analysenmethoden  und  amperometrische  Ver- 
fahren  zur  Betriebskontrolle,  Chem.  Ing.  Techn.  37,  483n  (1965).  —  J.  J.  L  i  n  g  a  n  e,  Elektroanaliza 
chemiczna,  Warszawa  1960. 


c)  Miareczkowanie  woltametryczne 

Gdy  zamiast  natężenia  prądu  wielkością  mierzoną  jest  napięcie  ustalające  się  każdo¬ 
razowo  podczas  miareczkowania  przy  stałym  natężeniu  prądu,  wówczas  mamy  do 
czynienia  z  miareczkowaniem  woltametrycznym.  Również  i  w  tym  przypadku  stosuje  się 
nadmiar  elektrolitu  podstawowego,  aby  dostarczanie  substancji  reagujących  do  elektrody 
odbywało  się  wyłącznie  drogą  dyfuzji.  Metodę  tę  można  uważać  za  odmianę  metody 
polarograficznej  przy  stałym  natężeniu  prądu  (por.  rozdz.  XV,  p.  2a).  W  tym  przypadku 
nie  mierzy  się  jednak  czasu  przejścia,  lecz  zmianę  napięcia  spowodowaną  stopniowym 
zużywaniem  się  substancji  miareczkowanej  w  miarę  dodawania  odczynnika. 

W  metodzie  opracowanej  przez  Gauguina,  Charlota  i  Badoza2)  stosuje  się  jedną 
elektrodę  niepolaryzowalną  (np.  elektrodę  kalomelową)  i  drugą  polaryzowalną,  w  danym 
przypadku  kroplową  elektrodę  rtęciową.  Również  i  tutaj,  jak  wspomniano  w  p.  2  b) 
tego  rozdziału,  substancja  miareczkowana  powinna  redukować  się  lub  utleniać  na  elek¬ 
trodzie,  podczas  gdy  odczynnik  nie  powinien  ulegać  redukcji  lub  utlenieniu  w  tym  samym 
zakresie  potencjałów.  Stałą  gęstość  prądu  i0  dobiera  się  w  ten  sposób,  aby  jej  wartość 
była  o  wiele  mniejsza  od  gęstości  dyfuzyjnego  prądu  granicznego  przed  rozpoczęciem 
miareczkowania.  Podczas  miareczkowania  np.  substancji  O  ulegającej  redukcji  na 
elektrodzie  jej  stężenie  c0  stale  maleje ;  dla  utrzymania  stałej  gęstości  prądu  musi  wzras¬ 
tać  potencjał  katody,  a  zatem  i  całkowite  napięcie  przyłożone  do  naczyńka  elektroli¬ 
tycznego  (w  przypadku  niepolaryzowalnej  przeciwelektrody).  Napięcie  to,  zgodnie 
z  równaniami  (XIV, 43)  i  (XIV, 44),  wyraża  się  wzorem; 

u=Ul,1+^h^  (56) 

Prąd  graniczny,  zgodnie  z  równaniem  (XIV, 33),  proporcjonalny  jest  do  aktualnego 
stężenia,  tzn.  dla  każdego  stadium  miareczkowania  otrzymamy  równanie  analogiczne 
do  (52); 

isr  =  k(l-X)c0o  (57) 

U.  F.  Franek,  Z.  Elektrochem.  58,  348  (1954). 

2)  R.  Gauguin,  G.  Charlot,  J.  B  a  d  o  z,  Anal.  Chim.  Acta  7,  360  (1952). 
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gdzie  A  oznacza  stopień  przereagowania,  a  k  —  iloczyn  stałych  z  równania  Ilkovica 
(XIV, 57).  Z  równań  (56)  i  (57)  wynika: 


Dla 


U  =  U 


1/2' 


RT 

M-F 


ln 


k(l—X)c0o  1 
h 


(58) 


X  =  i 


h 

kc0o 


(59) 


U  =  —  o o,  tzn.  napięcie  wzrasta  pionowo  w  górę.  Równanie  (59)  określa  błąd  miarecz¬ 
kowania,  który  jest  tym  mniejszy,  im  mniejsza  jest  obrana  stała  gęstość  prądu  i0  w  porów¬ 
naniu  z  gęstością  prądu  granicznego  przed  rozpoczęciem  miareczkowania  kc0o.  Na  rys. 
142  pokazano  zmianę  napięcia  jako  funkcję  X  dla  różnych  wartości  i0lkc0 Q. 


Rys.  142.  Zmiany  napięcia  podczas  miareczkowania  woltametrycznego  w  zależności  od  stopnia  przerea¬ 
gowania  dla  różnych  stosunków  gęstości  prądu  i0  od  gęstości  prądu  granicznego  kcQ0 


Stosując  w  metodzie  tej  dwie  polaryzowalne  elektrody1  )  i  dwa  układy  redoks,  jeden 
odwracalny,  a  drugi  nieodwracalny,  mamy  do  czynienia  z  odpowiednikiem  metody 
dead  stop.  Różnica  polega  jedynie  na  tym,  że  natężenie  prądu  jest  tu  stałe,  a  napięcie 
w  naczyńku  elektrolitycznym  jest  funkcją  X,  podczas  gdy  w  metodzie  dead  stop 
jest  na  odwrót.  Typowe  krzywe  miareczkowania  pokazano  na  rys.  143.  Krzywa  a  przed¬ 
stawia  odwracalny  układ  redoks  Fe2+/Fe3+  miareczkowany  układem  nieodwracalnym 
Cr202~/Cr3+,  krzywa  b  —  nieodwracalny  układ  SzOj~IS4Ol~  miareczkowany  układem 
odwracalnym  J2/J-,  krzywa  c  —  odwracalny  układ  Fe2+/Fe3+  miareczkowany  również 
układem  odwracalnym  Ce4+/Ce3+.  W  tym  ostatnim  przypadku  obserwuje  się  na  krzy¬ 
wej  U — X  ostry  pik. 


C.  N.  Reilley,  W.  D.  C  o  o  k  e,  N.  H.  Furman,  Anal.  Chem.  23,  1223  (1951);  ibid.  23, 
1226  (1951). 


2.  Zastosowania  analityczne 


643 


u,v 
0,12 

0,08 

0,04 

0 

18  2  22  43  45  28  29'cmS 

objętość  roztworu  miareczkującego 

Rys.  143.  Krzywe  miareczkowania  woltametrycznego  z  dwiema  elektrodami  polaryzowalnymi 


a)  Miareczkowanie  układu  odwracalnego  układem  nieodwracalnym;  b)  miareczkowanie  układu  nieodwracalnego  układem 
odwracalnym ;  c)  miareczkowanie  układu  odwracalnego  układem  odwracalnym 


Do  ilościowego  przedstawienia  przebiegu  krzywej  dochodzi  się  w  taki  sam  sposób 
jak  w  metodzie  dead  stop.  Gdy  substancja  miareczkowana  tworzy  odwracalny  układ 
redoks,  wówczas  przy  stałej  gęstości  prądu  przyłożone  napięcie  można  zgodnie  z  rów¬ 
naniem  (46)  i  przyjętymi  dla  niego  założeniami  wyrazić  następująco : 


(60) 


j  można  wyznaczyć  z  równania  (51).  Wtedy  otrzymamy: 


2  RT  i0 

\z\F  &A(1-A)c0 


(61) 


Gdy  substancja  miareczkowana  przereaguje  do  połowy  (A  =  0,5), 
minimalną : 


Stosunek : 


U„ 


2  RT  i  o 

|sj.F  0,25  kc0 


U  osiąga  wartość 


(62) 


U  0,25 

Umi  n  “  A(1  —A) 


(63) 


wzrasta  gwałtownie  przed  punktem  równoważnikowym,  jak  wynika  z  rys.  143. 

W  porównaniu  ze  zwykłymi  metodami  miareczkowania  potencjometrycznego, 
metoda  ta,  podobnie  jak  metoda  dead  stop  odznacza  się  bardzo  wyraźnym  punktem 
końcowym  i  wymaga  tylko  zwykłego  wyposażenia  laboratoryjnego. 


LITERATURA 

P.  D  e  1  a  h  a  y,  New  Instrumental  Methods  in  Electrochemistry,  New  York  1954.  —  L.  L.  L  e- 
v  e  s  o  n,  Electroanalysis,  London  1964. 


d)  El  ektr  ogr  awim  etr  i  a 

Stosowalność  prawa  Faradaya  (por.  rozdz.  I,  p.  3)  do  wszystkich  procesów  elektro¬ 
dowych  można  wykorzystać  w  analizie  w  dwojaki  sposób,  a  mianowicie  w  elektrograwi- 
metrii  i  analizie  kulometrycznej.  Pierwsza  z  metod  polega  na  elektrolitycznym  wydziele- 
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niu  substancji  badanej  na  odpowiedniej  elektrodzie  i  zważeniu  wydzielonej  ilości. 
W  drugiej  metodzie  wykorzystuje  się  proporcjonalność  elektrolitycznie  wydzielonej 
ilości  substancji  G  do  ilości  zużytej  na  to  elektryczności  e  w  celu  obliczenia  G  ze  zmie¬ 
rzonej  wartości  e.  W  obu  metodach  stosuje  się  pomiary  przy  stałym  natężeniu  prądu 
lub  przy  stałym  napięciu ;  w  związku  z  tym  rozróżnia  się  oznaczenia  przy  stałej  gęstości 
prądu  i  stałym  potencjale. 

Elektrograwimetria  przy  stałej  gęstości  prądu 

Ta  stara  i  dziś  jeszcze  stosowana  metoda  nadaje  się  przede  wszystkim  do  analizy 
ilościowej  pojedynczych  substancji,  zwłaszcza  metali  wydzielających  się  podczas  elek¬ 
trolizy  na  elektrodzie.  Elektroda  powinna  być  wykonana  z  metalu  nie  ulegającego 
wpływom  zewnętrznym.  Najczęściej  stosuje  się  elektrody  platynowe1*.  Gęstości  prądu 
dobiera  się  przeważnie  empirycznie  kierując  się  zasadą,  że  wydzielony  osad  powinien  być 
zwarty  i  mocno  osadzony  na  elektrodzie.  Stosuje  się  zresztą  możliwie  największe  gęs¬ 
tości  prądu  w  celu  skrócenia  czasu  elektrolizy  oraz  mieszanie,  powodujące  obniżenie 
polaryzacji  stężeniowej. 

Ze  względu  na  to,  że  potencjał  elektrody  wzrasta,  gdy  maleje  stężenie  wydzielających 
się  jonów,  można  w  końcu  osiągnąć  potencjał  wydzielania  wodoru.  Chociaż  zasadniczo 
nie  wpływa  to  na  wynik  analizy,  jednak  nadmierne  wydzielanie  wodoru  może  spowo¬ 
dować  rozluźnienie  osadu,  a  w  następstwie  obniżenie  wyników  analizy.  Można  uniknąć 
wydzielania  wodoru  stosując  katodę  z  metalu  o  dużym  nadnapięciu  wodoru,  jak  np. 
rtęć,  lub,  lepiej,  dodając  depolaryzatora  redukującego  się  łatwiej  niż  H30+.  Do  tego  celu 
nadają  się  jony  NOj\  Należy  również  unikać  anodowego  wydzielania  Cl2,  ponieważ 
w  obecności  jonów  Cl"  platyna  rozpuszcza  się  anodowo,  a  następnie  wydziela  ponownie 
na  katodzie,  co  powoduje  zniekształcenie  wyników  analizy.  Do  często  używanych  de- 
polaryzatorów  anodowych  należą  hydrazyna  i  hydroksyloamina,  które  utleniają  się 
odpowiednio  do  N2  lub  NO ;  wydzielające  się  gazy  powodują  dodatkowe  mieszanie  roz¬ 
tworu.  Zakończenie  elektrolizy  należy  ustalić  drogą  odpowiedniej  próby  (reakcja  krop¬ 
lowa  na  bibule). 

Metoda  ta  jest  mniej  przydatna,  jeśli  chodzi  o  rozdzielanie  elektroanalityczne , 
występuje  tu  bowiem  stałe  niebezpieczeństwo,  że  w  wyniku  wzrostu  potencjału  wskutek 
zubożenia  elektrolitu  w  wydzielający  się  jon  zostanie  osiągnięty  potencjał  wydzielania 
innego  metalu  nieszlachetnego,  który  będzie  się  współstrącał  z  metalem  oznaczanym. 
Aby  to  nie  nastąpiło,  potencjał  wydzielania  innego  metalu  musi  być  przy  danych  stę¬ 
żeniach  o  co  najmniej  0,2  V  bardziej  ujemny  niż  potencjał  wydzielania  metalu  oznacza¬ 
nego.  Jeśli  różnica  potencjałów  wydzielania  jest  mniejsza  niż  0,2  V,  to  można  często 
przeszkodzić  współstrącaniu  drugiego  metalu  przez  związanie  jego  jonów  w  kompleks, 
redukujący  się  przy  potencjale  znacznie  bardziej  ujemnym  niż  Jony  metalu.  Lepsze 
rozwiązanie  problemu  rozdzielania  elektrolitycznego  stanowi  elektroliza  przy  danym 
stałym  potencjale,  na  co  wskazywał  już  Haber2*. 

O  Jeśli  wydzielający  się  metal  tworzy  stop  z  platyną,  jak  np.  Zn  lub  Pb,  to  należy  katodę  uprzednio 
pomiedziować  lub  posrebrzyć.  Ołów  można  oznaczyć  ilościowo  w  postaci  wydzielonego  anodowo  Pb02. 

2)  F.  Haber,  Z.  Elektrochem.  4,  506  (1898). 
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Elektrograwimetria  przy  stałym  potencjale 

W  celu  utrzymania  stałego  potencjału  elektrody  stosuje  się  wspomniany  w  p.  7  b 
rozdz.  XIV  potencjostat  i  mierzy  potencjał  tej  elektrody  względem  elektrody  odniesienia 
za  pomocą  kapilary  Ługgina  (por.  rozdz.  XIV,  p.  2).  Potencjał,  przy  którym  następuje 
praktycznie  całkowite  wydzielenie  jonów  danego  rodzaju,  można  obliczyć  ze  wzoru 
Nernsta  (X,lll),  jeśli  stosuje  się  katodę  z  tego  samego  metalu,  dla  której  można  przy¬ 
jąć,  że  aktywność  metalu  równa  się  jedności.  Za  „praktycznie  całkowicie”  wydzielone 
można  uważać  jony,  których  (zgodnie  z  wymaganą  dokładnością  analizy)  aktywność 
będzie  stanowiła  10“3  do  10~4  aktywności  początkowej  a0.  Po  pominięciu  współczynni¬ 
ków  aktywności  otrzymuje  się  z  równania  (X,lll)  wyrażenie  na  optymalną  wartość 
potencjału  (względem  normalnej  elektrody  wodorowej): 

E  =  Eo  +  ^rlnlO-%  =  E0  +  ~~~~  l°g  1 0~%  (25  °C)  (64) 


W  przypadku  „depolaryzacji”  procesu  wydzielania  metalu,  np.  na  elektrodzie 
rtęciowej  w  wyniku  powstawania  amalgamatu  (por.  rozdz.  XIV,  p.  10)  stosuje  się 
równanie  analogiczne  do  równania  (X,lll): 

E  =  E'«  +  ^r  (65) 

zr  “Me(Hgr) 

gdzie  Eójest  potencjałem  normalnym  elektrody  amalgamatowej  («Mez+  =  1  i  <%e(Hg)  =  1). 
Oznaczając  stopień  przereagowania  podczas  elektrolizy  przez  2,  a  stężenie  początkowe 
jonów  Mez+  przez  c0,  otrzymamy  na  stężenie  jonów  metalu  i  metalu  w  rtęci  wyrażenie: 


V 


CMez+  —  (1  %0  i  CMe(Hg)  —  ACo  j-r 

V  Hg 


(66) 


Wstawiając  wyrażenia  (66)  do  równania  (65)  i  przyjmując/Mez+  =  /Me( Hg)  otrzymamy1  }: 

„  RT  .  Vm  ,  RT  .  1  — A  ^  RT .  1-A 

E=  E'0  +  — In  T7  —  +  ~Tt5~  In  — =  EilZ+  In  — ■=—  (67) 


zF  Vr 


zF 


zF 


Ei/2  jest  potencjałem  elektrody  względem  normalnej  elektrody  wodorowej  w  punkcie 
A  =  0,5,  tzn.  po  przereagowaniu  połowy  jonów  Mez+  jest  on  identyczny  z  potencjałem 

RT  V 

półfali  [równanie  (XIV, 44)]  z  dokładnością  do  łatwego  do  obliczenia  członu  — ^  ln^- T 


Hg 


roztw. 


i  dlatego  może  być  wzięty  z  danych  polarograficznych2).  Jak  widać  z  równania  (67), 

potencjał  elektrody  w  temp.  25 °C  musi  być  o  —  •  4  bardziej  ujemny  od  7?1/2,  aby 

1  — A  osiągnęło  wartość  rzędu  10-4,  tzn.  aby  stężenie  oznaczanych  jonów  metalu  w  stanie 
równowagi  zmniejszyło  się  do  0,01  %  wartości  początkowej.  Równania  (64)  i  (67)  mogą 
tym  samym  służyć  do  obliczania  odpowiedniego  stałego  napięcia  określonego  dokład¬ 
nością  analizy. 


1}  L.  B.  Roger s,  J.  Elektrochem.  Soc.  99,  267  (1952);  ibid.  100,  131  (1953). 
2)  J-  J-  Lingane,  J.  Am.  Chem.  Soc.  67,  1916  (1945). 
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W  powyższych  obliczeniach  przyjęto,  że  wydzielanie  metalu  przebiega  odwracalnie,  tzn.  bez  nad- 
napięcia.  Z  reguły  jednak  jest  inaczej,  a  potencjał  wydzielania  określony  jest  równaniem  (XIV, 168), 
gdzie  f]  jest  sumą  wszystkich  nadnapięć  występujących  przy  danej  gęstości  prądu.  Przy  potencjale  obli¬ 
czonym  na  podstawie  równań  (64)  lub  (67)  wydzielanie  przebiegać  będzie  bardzo  powoli.  W  takich 
przypadkach  najlepiej  jest  zarejestrować  stacjonarną  krzywą  gęstość  prądu-potencjał  w  tych  samych  wa¬ 
runkach,  w  jakich  prowadzić  się  będzie  analizę.  Na  krzywej  wybiera  się  potencjał  o  takiej  wartości,  aby 
w  przypadku  ewentualnej  obecności  jonów  metali  nieszlachetnych  nie  mogły  się  one  jeszcze  wydzielić. 

Gdy  prowadzi  się  wydzielanie  metalu  na  elektrodzie  platynowej,  co  jest  zazwyczaj  praktykowane, 
a  roztwór  jest  do  tego  stopnia  rozcieńczony,  że.  metal  wydzielony  elektrolitycznie  nie  wystarcza  do  całko¬ 
witego  pokrycia  całej  powierzchni  elektrody  warstwą  monomolekularną,  wówczas  nie  można  już  przyjąć, 
iż  aktywność  metalu  jest  równa  jedności1).  Zamiast  równania  (X,lil)  należy  napisać: 


RT  aj{ei+ 

E  =  E0  +  ■ - In - 

zF  flMe 


(68) 


Znaleziono  doświadczalnie2),  że  w  takich  przypadkach  do  wydzielenia  metalu  konieczne  są  potencjały 
znacznie  bardziej  ujemne  niż  obliczone  za  pomocą  równania  (64)  i  że  zależą  one  również  od  rodzaju  i  hi¬ 
storii  elektrody  platynowej3).  Poczyniono  różne  próby4)  obliczenia  aktywności  metalu  na  podstawie  stop¬ 
nia  pokrycia  elektrody  z  uwzględnieniem  adsorpcji.  Obliczeń  tego  rodzaju  nie  można  jednak  przepro¬ 
wadzić  bez  pewnych  dowolnych  i  trudnych  do  udowodnienia  założeń  (tworzenie  się  warstwy  monomo- 
lekularnej)  i  dlatego  wyniki  ich  pozostają  częściowo  w  sprzeczności  z  danymi  doświadczalnymi5). 


Elektroliza  wewnętrzna 

Jako  elektrolizę  wewnętrzną  określa  się  analizę  elektrograwimetryczną6),  która 
polega  na  tym,  że  z  części  roztworu  analizowanego  tworzy  się  ogniwo  galwaniczne. 
Do  roztworu  analizowanego,  np.  roztworu  CuS04,  zanurza  się  elektrody :  platynową 
i  cynkową,  połączone  zewnętrznie  metalowym  przewodem.  W  tym  przypadku  mamy 
do  czynienia  z  krótko  zwartym  ogniwem  galwanicznym,  w  którym  może  przebiegać 
reakcja  ogniwa  Daniella:  Cu2+-f  Zn  -»  Zn2++Cu.  Miedź  wydziela  się  na  platynowej 
katodzie,  a  cynk  rozpuszcza  się  anodowo;  reakcje  te  przebiegają  do  momentu  wyczer¬ 
pania  wszystkich  jonów  Cu2+  i  rozpoczęcia  wydzielania  się  wodoru.  Podczas  elektrolizy 
gęstość  prądu  stale  maleje.  W  celu  otrzymania  dobrze  przyczepnego  osadu  można 
zmniejszyć  początkową  gęstość  prądu  przez  włączenie  w  obwód  oporu  lub  zastosowanie 
diafragmy  w  roztworze.  Potencjał  katody  mierzy  się  względem  elektrody  odniesienia 
i  reguluje  w  sposób  przybliżony  drogą  zmian  włączonego  w  obwód  oporu  lub  przez 
dobór  odpowiedniego  metalu  anody.  Podwyższając  temperaturę  i  mieszając  roztwór 
można  znacznie  przyspieszyć  wydzielanie  metalu,  elektroliza  trwa  wówczas  zaledwie 
kilka  minut  („elektroliza  szybka”),  dopóki  nie  wystąpią  znaczne  nadnapięcia. 


‘)K.F.  H  e  r  z  £  e  1  d,  Physik.  Z.  14,  29  (1913). 

2)  J.  T.  B  y  r  n  e,  L.  B.  R  o  g  e  r  s,  J.  Electrochem.  Soc.  98,  452  (1951). 

3)  J.  C.  G  r  i  e  s  s,  J.  T.  B  y  r  n  e,  L.  B.  R  o  g  e  r  s,  ibid.  98,  447  (1951). 

4)  L.  B.  R  o  g  e  r  s  i  in.,  ibid.  95,  25  (1949);  ibid.  95,  33  (1949);  ibid.  95,  129  (1949);  ibid.  98,  457 
(1951). 

5)  H.  H  a  i  s  s  i  n  s  k  y  i  in.,  J.  chim.  phys.  43,  21  (1946) ;  M.  Haissinsky  i  in.,  J.  phys.  radium. 
10,  312  (1949);  M.  Haissinsky  i  in.,  Phys.  Rev.  75,  1963  (1949). 

6)  C.  U  1 1  g  r  e  n,  Z.  anal.  Chem.  7,  442  (1868);  H.  J.  S.  San  d,  J.  Chem.  Soc.  91,  373  (1907); 
A.  S  c  h  1  e  i  c  h  e  r,  Z.  Elektrochem.  48,  173  (1942). 
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Elektrolizę  wewnętrzną  można  zastosować  do  oznaczeń  ilościowych  w  taki  sposób, 
aby  ilości  wydzielonej  substancji  nie  określać  grawimetrycznie,  lecz  drogą  tzw.  „analizy 
kulometrycznej”  (por.  rozdz.  XV,  p.  2e),  tzn.  na  podstawie  ładunku,  który  przepłynął 
przez  roztwór  w  czasie  elektrolizy,  w  przypadku  gdy  wydzielone  na  elektrodzie  substancje 
są  rozpuszczalne1^ 

LITERATURA 

A.  Schleicher,  Elektroanalytische  Schnellmethoden,  wyd.  3,  Stuttgart  1947.  ■ —  J.  J.  L  i  n- 
g  a  n  e,  Electroanalytical  Chemistry,  New  York  1953.' — S.  E.  Q.  Ashley,  Anal.  Chem.  22,  1379 
(1950);  ibid.  24,  91  (1952).' — P.  Delahay,  New  Instrumental  Methods  in  Electrochemistry,  New 
York  1954.  ■ —  L.  L.  L  e  v  e  s  o  n,  Electroanalysis,  London  1964. 


e)  Kulometria 

Drugą  metodą  analityczną  polegającą  na  zastosowaniu  prawa  Faradaya  jest  „analiza 
kulometryczna”.  W  metodzie  tej  oblicza  się  ilość  przereagowanej  substancji  G  na  pod¬ 
stawie  zużytej  ilości  elektryczności  e.  Zakłada  się  oczywiście,  że  wydajność  prądowa 
danego  procesu  elektrolitycznego  wynosi  100%;  w  przypadku  elektrograwimetrii 
warunek  ten  nie  jest  spełniony.  Oprócz  tego  również  i  tutaj  proces  elektrodowy  musi 
przebiegać  praktycznie  całkowicie  do  końca,  tzn.  do  granicy  stężeń  określonej  dokład¬ 
nością  analizy. 

Aby  spełnić  warunek  100  %-owej  wydajności  prądowej,  należy  zwrócić  uwagę 
na  to,  by  na  elektrodzie  nie  przebiegały  żadne  procesy  uboczne.  W  roztworach  wodnych 
możliwe  jest  przede  wszystkim  wydzielanie  wodoru  lub  tlenu.  Odpowiednie  potencjały 
równowagowe,  wyznaczone  na  podstawie  równań  (X,123),  (XI,  12)  i  tabl.  39  wynoszą 
(w  temp.  25° C): 

EUi  =  0,059pH-0,0295^H2  (69) 

E0l  =  0,401  +0,0591ogP-0,059pH  +  0,01481og£o2  = 

■  =  1 ,23  -  0,059  pH  4-0,0148^03 

gdy  aktywność  jonów  H30+  wyrazi  się  w  jednostkach  pH,  a  lotności  zastąpi  ciśnieniami. 
Przedstawiając  te  potencjały  równowagowe  jako  funkcję  pH2)  otrzymamy  proste  wyzna¬ 
czające  granice  trwałości  wody,  przedstawione  na  rys.  144.  W  praktyce  granice  te  mogą 
być  przesunięte  w  górę  lub  w  dół,  zależnie  od  nadnapięcia'  tlenu  i  wodoru  na  danej 
elektrodzie.  Na  tym  polega  wyższość  elektrody  rtęciowej  nad  elektrodą  platynową 
w  przypadku  procesów  redukcji.  W  innych  rozpuszczalnikach  lub  mieszaninach  roz¬ 
puszczalników  granice  trwałości  muszą  być  określane  na  podstawie  wyznaczonych 
doświadczalnie  krzywych  gęstości  prądu-potencjał. 

Dalszą  reakcję  uboczną  może  stanowić  anodowe  rozpuszczanie  elektrody ,  powodujące 
zniekształcenie  wyników  analizy  w  przypadku  procesów  anodowych.  To  samo  dotyczy 
również  tzw.  elektrod  „obojętnych”,  np.  platyny  w  obecności  jonów  kompleksotwórczych 

^  W.  O  e  1  s  e  n,  H.  Haase,  G.  G  r  a  u  e,  Angei o.  Chem.  64,  76  (1952). 

2)  P.  Delahay,  M.  P  o  u  r  b  a  i  x,  P.  van  R  y  s  s  e  1  b  e  r  g  h  e,  J.  Chem.  Educ.  27,  683  (1950). 
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(por.  rozdz.  XIV,  p.  12).  Potencjał  normalny  rtęci  w  roztworze  kwaśnym  wynosi 
+0,798,  a  w  alkalicznym  zaledwie  +0,097  V  (por.  tabl.  40),  przy  czym  rtęć  rozpuszcza 
się  z  wytworzeniem  odpowiednio  jonów  Hg2+  lub  HgO,  a  procesy  te  przebiegają  prak¬ 
tycznie  bez  zahamowań,  rtęć  można  zatem  stosować  jako  anodę  tylko  w  ograniczonym 
zakresie  potencjałów.  Jeśli  w  roztworze  znajdują  się  aniony,  z  którymi  jony  Hg2+  tworzą 
sole  trudno  rozpuszczalne,  to  zakres  ten  jest  jeszcze  bardziej  ograniczony  (por.  tabl.  40). 


Rys.  144.  Potencjały  równowagowe  procesów  wydzielania  H2  i  02  z  roztworów  wodnych  jako  funkcja  pH; 
zależność  podana  dla  ciśnień  cząstkowych  obu  gazów  wynoszących  10~2, 1  i  102  atm 


Trzecie  źródło  błędów  stanowią  reakcje  wtórne  produktów  elektrolizy  z  rozpuszczal¬ 
nikiem.  W  środowisku  kwaśnym  można  zredukować  jony  Cr3+  do  Cr2+  na  elektrodzie 
rtęciowej  ze  100%-ową  wydajnością  ze  względu  na  duże  nadnapięcie  wodoru  na  rtęci. 
Jony  Cr2+  są  jednak  nietrwałe  w  środowisku  kwaśnym  i  reagują  z  jonami  H30+  z  ponow¬ 
nym  wytworzeniem  Cr3+,  zgodnie  z  równaniem  (X,154).  W  wyniku  tej  reakcji  wtórnej 
wydajność  prądowa  maleje  poniżej  100%.  To  samo  dotyczy  anodowego  utleniania 
jonów  Co2+  do  Co3+  na  elektrodzie  platynowej,  na  której  reakcje:  Co3++2H20-» 
-»  Co2++H30+  i  40H  ->  2H20+02  mogą  prowadzić  do  ponownego  powstawania 
Co2+. 

Wreszcie  rozpuszczony  tlen  może  również  spowodować  zniekształcenie  wyników 
analizy  kulometrycznej,  ponieważ  zgodnie  z  tym  co  powiedziano  w  p.  Ib  rozdz.  XV 
może  on  redukować  się  do  H202  lub  H20.  Redukcja  do  H202  według  równania: 

02  +  2H30+  +  2eó  **  H202  +  2H20  (71) 

przebiega  jako  reakcja  uboczna  równocześnie  z  reakcją  (XIV, 178): 

02  +  2H20  +  4e0-  40H~  (72) 

która  jest  z  reguły  silnie  zahamowana  (por.  rozdz.  XIV,  p.  12).  Tlen  należy  zatem  usuwać 
z  roztworów  przed  elektrolizą  przez  przepuszczanie  N2  lub  przez  dodawanie  odpowied¬ 
niego  reduktora,  podobnie  jak  w  przypadku  metody  polarograficznej. 
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Zgodnie  z  prawem  Faradaya  ilość  G  substancji,  która  uległa  redukcji  elektrodowej, 
wyraża  się  wzorem: 


G 


Me 

96500  |s| 


(73) 


Mi  oznacza  ciężar  cząsteczkowy  lub  atomowy  substancji  przereagowanej,  e  —  zmierzoną 
ilość  elektryczności.  Utrzymywanie  stałego  napięcia  podczas  elektrolizy  powoduje 
stałe  zmniejszanie  się  stężenia  analizowanej  substancji,  a  przez  to  i  gęstości  prądu, 
która  po  zakończeniu  elektrolizy  jest  równa  zeru  lub  bardzo  niewielka.  Redukując  np. 
substancję  O  na  elektrodzie  rtęciowej  (przy  stałym  mieszaniu)  otrzymamy  na  dyfuzyjny 
prąd  graniczny  zgodnie  z  równaniem  (XIV,  14)  wyrażenie: 

/.,( 0  =  ^o(0  (74) 


Zależność  natężenia  prądu  od  czasu  podczas  elektrolizy  otrzymuje  się  w  sposób  nastę¬ 
pujący1^  Jeśli  wyrazimy  natężenie  prądu  przez  liczbę  moli  substancji  O,  które  przerea- 
gowały  w  jednostce  czasu: 


...  r,dn 

hr{t)  =  -zF~fo 


(75) 


i  zastąpimy  stężenie  cQ{t)  przez  n(t)jV,  gdzie  V  jest  całkowitą  objętością  roztworu,  to  po 
połączeniu  tych  zależności  otrzymamy: 


lub  całkując: 


dn 

n 


n(t )  s  VcQ(t) 


=  «0  exp  |  ~r 


(76) 

(77) 


Podstawiając  to  do  równania  (74)  otrzymamy: 

I'M  =  ^Lexp  (-§-*)  (78) 

gdzie  c0  jest  stężeniem  początkowym  substancji  O.  Ier  obniża  się  wykładniczo  z  czasem, 
zatem  zależność  logarytmu  natężenia  prądu  granicznego  od  czasu  powinna  być  prosto¬ 
liniowa,  co  zostało  potwierdzone  doświadczalnie. 

Zużytą  ilość  elektryczności  wyznacza  się  za  pomocą  włączonego  szeregowo  precy¬ 
zyjnego  kulometru  (np.  wspomnianego  w  p.  3  rozdz.  I  kulometru  jodowego)  lub  przez 
pomiar  natężenia  prądu  jako  funkcji  czasu  i  ekstrapolację  prostej  IgI—t  do  t  —  02). 
Na  podstawie  (78)  otrzymamy: 


oo  00 

=  j  Igr(t)dt  =  j  70exp 


Dq  t\dt  -  I  Dq 
dV  *  at~Jo  3V 


(79) 


J.  J.  L  i  n  g  a  n  e,  J.  Am.  Chem.  Soc.  67,  1916  (1945);  Anal.  Chim.  Acta  2,  584  (1948). 
2>W.  M.  M  c  N  e  v  i  n,  B.  B.  Baker,  Anal.  Chem.  24,986  (1952). 
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jest  nachyleniem  prostej,  a  70  otrzymuje  się  z  przecięcia  prostej  z  osią  rzędnych. 


Nie  jest  więc  konieczne  prowadzenie  elektrolizy  do  końca. 

Metoda  ta,  przy  starannym  postępowaniu,  prowadzi  do  bardzo  dokładnych  wyników, 
również  w  roztworach  rozcieńczonych.  W  przypadku  bardzo  dużych  rozcieńczeń 
należy  jednak  uwzględnić  ilość  elektryczności  potrzebną  do  naładowania  lub  wyłado¬ 
wania  podwójnej  warstwy  elektrycznej  (por.  rozdz.  XIII,  p.  3b).  Aby  np.  oznaczyć  małe 
ilości  jonów  Ag+,  wydziela  się  je  w  postaci  metalicznego  srebra  na  elektrodzie  platyno¬ 
wej,  a  następnie  ponownie  rozpuszcza  anodowo  pozwalając  na  ciągły  wzrost  potencjału 
z  czasem  (por.  p.  2a  tego  rozdziału).  Rejestruje  się  krzywą  natężenie  prądu-czas  i  pow¬ 
tarza  się  to  samo  dla  rozpuszczalnika  w  nieobecności  jonów  Ag+.  Ilość  elektryczności 
potrzebną  do  rozpuszczenia  srebra  e  otrzymuje  się  następnie  z  różnicy  powierzchni 
pod  obiema  krzywymi  I-t.  W  ten  sposób  można  oznaczyć  nawet  ilości  srebra  zawarte 
w  granicach  10~8— 5  •  10-10  g1}. 

Metoda  ta  nadaje  się  również  do  kolejnego  oznaczania  kilku  substancji  w  tym  samym 
roztworze,  w  przypadku  gdy  przez  odpowiedni  dobór  stałego  napięcia  można  uniknąć 
współstrącania  składników  (por.  rozdz.  XV,  p.  2d).  W  pewnych  przypadkach  można 
wydzielić  razem  dwie  substancje,  zważyć  i  równocześnie  oznaczyć  ilość  zużytej  elektrycz¬ 
ności^  (kulograwimetria!).  Wówczas  zgodnie  z  równaniem  (73)  mamy: 


U\\Gi'  \zz\Gz  _  e 
Mx  ^  Mz  96500 


(80) 


G,+G2  =  G  (81) 

ae  zmierzonych  wartości  G  i  e  można  obliczyć  Gx  i  Gz,  jeśli  \zx\lMx  i  \zz\jMz  różnią  się 
od  siebie  dostatecznie.  W  ten  sposób  można  oznaczyć  obok  siebie  np.  Br~  i  Cl-  strącając 
je  anodowo  na  elektrodzie  srebrnej2). 

Kulom  et  ri  a  przy  stałym  natężeniu  prądu 

Pomiar  ilości  elektryczności  e  z  równania  (73)  staje  się  łatwiejszy  i  bardziej  dokładny, 
gdy  podczas  elektrolizy  utrzymuje  się  stałe  natężenie  prądu  za  pomocą  galwanostatu 
(rozdz.  XIV,  p.  7)  i  wyznacza  iloczyn  It.  Dokładność  metody  zależy  wówczas  tylko 
od  dokładności  pomiaru  czasu.  W  tym  przypadku  nie  osiąga  się  jednak  automatycznie 
końcowego  punktu  miareczkowania,  jak  podczas  analizy  kulometrycznej  przy  stałym 
potencjale  (spadek  natężenia  prądu  do  zera  lub  bardzo  małej  wartości),  lecz  przepływ 
prądu  przerywa  się  w  punkcie  równoważnikowym.  Ten  ostatni,  wyznacza  się  w  inny 
sposób.  Można  tego  dokonać  np.  przez  dodanie  odpowiedniego  wskaźnika,  albo  drogą 
pomiaru  potencjometrycznego  lub  amperometrycznego  przerywając  od  czasu  do  czasu 
elektrolizę  i  mierząc  SEM  ogniwa,  albo  też  przez  wyznaczenie  punktu  końcowego 
reakcji  metodą  dead  stop  za  pomocą  dwóch  polaryzowalnych  elektrod  (por.  p.  2b 
tego  rozdziału).  Metoda  ta  jest  bardzo  podobna  do  zwykłego  miareczkowania,  z  tą 
różnicą,  że  nie  dodaje  się  tu  odczynnika,  lecz  powstaje  on  sam  w  roku  elektrolizy. 


x>  S.  S.  L  o  r  d,  C.  0’N  e  i  1,  L.  B.  R  o  g  e  r  s,  Anal.  Chem.  24,  209  (1952). 

2)  W.  M.  M  c  N  e  v  i  n,  B.  B.  Baker,  R.  D.  M  c  I  v  e  r,  Anal.  Chem.  25,  274  (1953). 
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W  gruncie  rzeczy  czynnikiem  miareczkującym  są  tu  doprowadzone  z  zewnątrz  elektrony. 
Dokładność  metody  jest  w  tym  przypadku  uwarunkowana  nie  tylko  dokładnością 
pomiaru  natężenia  prądu  lub  czasu,  lecz  także  dokładnością,  z  jaką  można  wyznaczyć 
końcowy  punkt  miareczkowania.  Metodę  tę1 )  można  również  określić  jako  miareczkowa¬ 
nie  kulometryczne  z  zewnętrznym  wytwarzaniem  odczynnika.  W  ostatnich  czasach 
stosowano  takie  miareczkowanie  z  powodzeniem  w  różnych  dziedzinach;  wyrugowało 
ono  w  pewnych  przypadkach  zwykłe  odczynniki  używane  do  miareczkowania. 

Przykładem  zastosowania  omawianej  metody  jest  oznaczanie  kwasu  arsenawego 
opisane  przez  Myersa  i  Swifta2).  Równomiernie  mieszany  roztwór  zawierający  H2S04 
i  nadmiar  NaBr  elektrolizuje  się  prądem  o  stałym  natężeniu  1 — 10  mA  pomiędzy 
dwiema  elektrodami  platynowymi.  Na  katodzie  oddzielonej  od  reszty  roztworu  porowatą 
płytą  szklaną  powstaje  wodór,  a  na  anodzie  wolny  brom,  który  reaguje  natychmiast 
z  jonami  AsO^  z  wytworzeniem  AsO3-.  Końcowy  punkt  miareczkowania  wolnym 
bromem  powstającym  w  roztworze  wyznacza  się  amperometrycznie.  W  punkcie  tym 
następuje  nagły  wzrost  natężenia  prądu  w  drugim  obwodzie  elektrycznym,  w  którym 
do  dwóch  elektrod  platynowych  przykłada  się  napięcie  0,2  V,  nie  wystarczające  do 
bezpośredniego  utlenienia  As03~;  natomiast  w  obecności  wolnego  bromu  przebiega 
tu  reakcja  Br2-j-2eo  ^  2Br~.  Znając  wartość  natężenia  prądu  I0  i  czas  upływający 
do  momentu  osiągnięcia  punktu  końcowego  otrzymuje  się  e,  a  stąd  na  podstawie  rów¬ 
nania  (73)  ilość  przereagowanego  arseninu  G.  W  ten  sposób  można  w  bardzo  krótkim 
czasie  oznaczyć  małe  ilości  arseninu  (poniżej  1  mg)  z  dokładnością  0,1%.  Zamiast 
bromu  można  użyć  jako  odczynników  np.  J2,  Cl2  lub  Ce4+  powstających  na  anodzie 
albo  Fe2+  lub  Cu+  powstających  na  katodzie.  Analizę  można  prowadzić  w  układzie 
zautomatyzowanym  przyjmując  za  wskaźnik  punktu  końcowego  nagły  wzrost  lub 
nagły  spadek  natężenia  prądu  w  obwodzie  amperometrycznym  i  wyłączając  automa¬ 
tycznie  za  pomocą  przekaźnika  przepływ  prądu  elektrolizy  I0  oraz  elektryczny  miernik 
czasu3  k 
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3.  PROBLEMY  GALWANOTECHNIKI 
a)  Działanie  inhibitorów 

Zjawiska  adsorpcyjne  na  międzyfazowej  powierzchni  granicznej,  przejawiające  się 
np.  asymetrią  krzywych  elektrokapilarnych,  zostały  szczegółowo  omówione  w  rozdz. 
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C  a  r  s  o  n,  ibid.  25,  226  (1953). 
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XIII.  Wywierają  one  duży  wpływ  na  strukturę  warstwy  podwójnej  Helmholtza.  Odgry¬ 
wają  również  istotną  rolę  w  przypadku  reakcji  przebiegających  na  elektrodzie  podczas 
przepływu  prądu.  Zjawiska  te  wpływają  więc  na  kinetykę  reakcji  elektrodowych  (por. 
rozdz.  XIII,  p.  2).  Dotychczas  zakładaliśmy  jednak,  uwzględniając  niekiedy  wpływ 
zaadsorbowanych  substancji,  że  w  warstwie  podwójnej  Helmholtza  znajdują  się  oprócz 
cząsteczek  rozpuszczalnika  jedynie  kationy  lub  aniony.  Jak  wiadomo,  obecność  anionów 
jest  wynikiem  ich  specyficznej  adsorpcji.  Stwierdziliśmy  również  (por.  rozdz.  XIV, 
p.  14b),  w  związku  z  omawianiem  zjawiska  pasywności,  że  zaadsorbowany  lub  związany 
tlen  może  także  w  mniejszym  lub  większym  stopniu  utrudnić  przechodzenie  jonów 
metali  przez  granicę  faz.  Tego  rodzaju  hamowanie  procesu  elektrodowego  wywołane 
adsorpcją  obcych  substancji  nazywamy  inhibitowaniem. 

Inhibitory  hamują  katodowe  wydzielanie  i  anodowe  rozpuszczanie  metali.  O  wystę¬ 
powaniu  tego  zjawiska  świadczy  również  wzrost  nadnapięcia,  zmiana  postaci  wydzie¬ 
lanej  substancji  oraz  wzrost  jej  odporności  na  działanie  kwasów.  Dlatego  też  inhibitory 
mają  duże  znaczenie  praktyczne. 

Wpływ  inhibitorów  na  nadnapięcie 

Wzrost  nadnapięcia  wskutek  adsorbowania  inhibitorów  obserwowano  w  wielu 
przypadkach.  Zjawisko  to  można  częściowo  wytłumaczyć  zmniejszeniem  się  powierz¬ 
chni  q  elektrody.  Oprócz  tego  występuje  zawsze  w  mniejszym  lub  większym  stopniu 
dodatkowa  polaryzacja  wywołana  przechodzeniem  jonów  do  elektrody.  Występowanie 
tej  polaryzacji  wywołane  jest  blokowaniem  centrów  aktywnych  na  powierzchni  metalu 
przez  zaadsorbowane  inhibitory.  Osadzające  się  na  elektrodzie  jony  albo  muszą  wyru¬ 
gować  zaadsorbowane  inhibitory  albo  też  zajmować  pozostałe  w  niewielkiej  ilości  centra 
aktywne.  Oba  tę  procesy  wymagają  dodatkowej  energii  aktywacji.  Należy  podkreślić, 
że  tego  rodzaju  polaryzacji  nie  można  najczęściej  odróżnić  od  polaryzacji  krystali- 
zacyjnej,  tj.  polaryzacji  pojawiającej  się  w  przypadkach,  kiedy  blokowanie  centrów 
aktywnych  powoduje  tworzenie  się  nowych  zarodków  krystalizacji  (por.  rozdz.  XIV 
p.  6).  Inhibitory  mogą  również  zmniejszyć  szybkość  reakcji  elektrodowej  w  tak  znacz¬ 
nym  stopniu,  że  określa  ona  szybkość  całego  procesu.  Mamy  więc  w  tym  przypadku 
do  czynienia  z  polaryzacją  wywołaną  przez  reakcję  elektrodową  (por.  rozdz.  XIV,  p.  5). 
Mówi  się  wówczas  często  o  zatruciu  elektrody,  ponieważ  już  śladowe  ilości  inhibitora 
(np.  1CU12  m  roztwór  jonów  CN~)  wywołują  duże  nadnapięcie.  Nie  udało  się  dotychczas 
jednoznacznie  przypisać  zaobserwowanego  działania  inhibitorów  jakiemuś  określonemu 
rodzajowi  polaryzacji.  Należy  przy  tym  stwierdzić,  że  wyniki  doświadczeń  są  często 
ze  sobą  sprzeczne.  Zagadnienie  jest  tym  trudniejsze,  że  powierzchnia  elektrody  zmienia 
się  w  wyniku  elektrolizy,  chyba,  że  proces  elektrodowy  trwa  bardzo  krótko.  Wyjątek 
stanowią  tu  elektrody  ciekłe.  Ponadto  podczas  procesu  elektrodowego  mogą  powstawać 
na  elektrodzie  wtórne  inhibitory  (np.  wodorotlenki  metali  na  skutek  hydrolizy).  Utrud¬ 
nia  to  dodatkowo  interpretację  danych  doświadczalnych. 

Wrażliwość  poszczególnych  metali  na  działanie  tych  danych  inhibitorów  jest  bardźo 
różna.  Przypuszczalnie  zmienia  się  ona  równolegle  ze  zmianą  temperatury  topnienia 
metalu.  Metale  łatwo  topliwe  jak  Pb,  Bi,  Sn,  itd.  są  mało  wrażliwe  na  działanie  inhibi- 
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torów.  Przeciwnie,  wrażliwość  metali  o  wysokiej  temperaturze  topnienia  jak  Fe,  Ni, 
Pt  itd.  jest  bardzo  duża.  Istnieje  teoria1)  tłumacząca  te  różnice  w  zachowaniu  się  metali. 
W  przypadku  metali  łatwo  topliwych  energia  adsorpcji  i  związany  z  nią  potencjał  termo¬ 
dynamiczny  powierzchni  są  małe.  Natomiast  ruchliwość  atomów  oraz  zależna  od  niej 
częstość  zmiany  położenia  na  powierzchni  są  bardzo  duże,  w  przeciwieństwie  do  metali 
o  wysokiej  temperaturze  topnienia.  Zakłada  się  przy  tym,  że  struktura  powierzchni 
jest  jednakowa.  Wszystkie  metale  mają  na  swej  powierzchni  identyczną  liczbę  centrów 
aktywnych.  Jeżeli  ją  zwiększymy,  np.  przez  zeskrobanie  powierzchni  elektrody,  nadna- 
pięcie  znacznie  zmaleje. 

O  wpływie  anionów  na  nadnapięcie  katodowego  wydzielania  metali  wspomniano 
już  w  p.  10  rozdz.  XIV ;  zakładano  tam,  że  aniony  nie  powinny  odgrywać  żadnej  roli 
w  helmholtzowskiej  warstwie  podwójnej  katody  na  skutek  odpychania  kulombowskiego. 
Przypuszczalnie  przeważają  w  tym  przypadku  oddziaływania  nieelektrostatyczne  między 
atomami  metalu  elektrody  i  anionami,  zwłaszcza  zawierającymi  tlen.  Charakterystycz¬ 
nym  przykładem  mogą  tu  być  krzywe  prąd-napięcie  dla  katodowego  wydzielania  i  roz¬ 
puszczania  cynku  w  0,5  m  roztworach  chlorków  lub  nadchloranów2),  pokazane  na  rys. 
145.  Hamujące  działanie  jonów  CIO4  zostaje  prawie  całkowicie  zniwelowane  przez 


Rys.  145.  Krzywe  prąd-napięcie  dla  katodowego  wydzielania  i  anodowego  rozpuszczania  cynku  w  0,5  m 
roztworach  chlorku  i  nadchloranu  oraz  ich  mieszaninach 

dodanie  równoważnej  ilości  jonów  Cl-.  A  zatem,  jony  ClOj  są  albo  wypierane  przez 
jony  Cl-,  albo  wydzielanie  metalu  w  postaci  kompleksów  chlorkowych  zachodzi 
łatwiej,  albo  też  następuje  depolaryzacja  rozpuszczania  metalu  w  wyniku  tworzenia 
się  kompleksów.  Ten  specyficzny  depolaryzujący  wpływ  jonów  halogenkowych  obserwo¬ 
wano  na  wielu  przykładach.  Występuje  on  zarówno  w  przypadku  reakcji  anodowych 
jak  i  katodowych  (silniej!).  Jest  zależny  od  temperatury  i  od  stężenia  (na  krzywych 

11  H.  F  i  s  c  h  e  r,  Z.  Elektrochem.  54,  459  (1950). 

2)  R.  P  i  o  n  t  e  1 1  i,  G.  P  o  1  i,  Gazz.  chim.  hal.  78,  717  (1948);  79,  10,  214,  535  (1949). 
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zależności  polaryzacji  od  stężenia  pojawiają  się  często  minima);  szczególnie  łatwo  go 
zaobserwować,  gdy  jednocześnie  są  obecne  inne  inhibitory,  np.  żelatyna1).  Te  dane 
doświadczalne  są  sprzeczne  z  próbami  tłumaczenia  specyficznego  działania  anionów 
ich  mniejszą  lub  większą  deformacją  w  polu  elektrycznym.  Mało  prawdopodobne 
wydają  się  również  efekty  wtórne,  np.  zmiany  pH  w  warstwie  podwójnej,  na  skutek 
jednoczesnego  rozładowania  jonów  H30+  i  tworzenia  się  wodorotlenków  metali.  Według 
nowych  pomiarów2)  polaryzacja  elektrody  Zn  w  czystym  wodnym  roztworze  soli  cynku 
o  małej  aktywności  jonów  H30+  praktycznie  nie  zależy  od  anionu  (w  każdym  razie 
w  przypadku  wydzielania  katodowego).  Natomiast  w  przypadku  obecności  innych 
inhibitorów  (H30+,  etanol,  dwubenzylosulfotlenek)  polaryzacja  zależy  od  anionu. 
Wskazuje  to,  że  często  obserwowany  wpływ  anionów  nie  polega  na  ich  bezpośrednim 
działaniu  hamującym.  Prawdopodobnie  jest  on  wynikiem  pewnych  efektów  wtórnych 
(por.  rozdz.  XIV,  p.  10). 

Na  podstawie  ostatnio  przeprowadzonych  pomiarów3)  stwierdzono,  że  działanie 
inhibitujące  (a  więc  zwiększające  potencjał  wydzielania)  substancji  organicznych  w  przy¬ 
padku  osadzania  niklu  z  roztworów  słabokwaśnych  jest  proporcjonalne  do  liczby  wol¬ 
nych  par  elektronowych  w  cząsteczce.  Wskazuje  to,  że  działanie  inhibitujące  różnych 
związków  nieorganicznych  i  organicznych  polega  przede  wszystkim  na  oddziaływaniu 
nieelektrostatycznym  z  atomami  metalu,  uwarunkowanym  niepolarnymi  i  dyspersyj¬ 
nymi  siłami  wiążącymi.  Jest  ono  niezależne  od  ładunku  substancji  inhibitujących. 
Można  więc  badane  substancje  podzielić  dowolnie  na  grupy,  różniące  się  tylko  liczbą 
wolnych  par  elektronowych  w  cząsteczce.  Związki  wchodzące  w  skład  poszczególnych 
grup  będą  wykazywać  identyczną  zależność  działania  inhibitującego  od  stężenia.  Poza 
tym  wzrost  nadnapięcia  jest  całkowicie  niespecyficzny.  Nie  zależy  on  prawie  wcale 
od  struktury  inhibitora.  Spostrzeżenia  te  pozostają  w  ścisłym  związku  z  analogicznymi 
zjawiskami,  które  doprowadziły  do  sformułowania  nowoczesnej  teorii  kwasów  i  zasad 
(por.  rozdz.  XII,  p.  5).  Działanie  inhibitujące  ma  więc  charakter  chemiczny. 

Nadnapięcie  wydzielania4)  wodoru  lub  rozpuszczania  metali5),  inhibitowane  przez 
różne  podstawione  jony  amoniowe,  rośnie  wraz  ze  wzrostem  liczby  podstawników,  jak 
również  ze  wzrostem  wielkości  rodnika  węglowodorowego.  Świadczy  to  o  wpływie 
sil  dyspersyjnych  na  hamowanie  reakcji  elektrodowych  przez  podstawione  jony  amoniowe. 
Stwierdzono  również,  że  działanie  inhibitujące  soli  zasad  heterocyklicznych  rośnie 
w  szeregu  pirydyna-chinolina-  akry  dyna.  Uzyskano  wiele  wskazujących  na  to  danych 
doświadczalnych.  Świadczą  one  o  wpływie  zwiększonej  zdolności  adsorpcyjnej  na 
działanie  inhibitujące.  Prawdopodobnie  występuje  tu  również  wpływ  zwiększonego 

OL.  Mandelcorn  i  in.,  J.  Electrochem.  Soc.  99,  84  (1952). 

2)  K.  S  c  h  w  a  b  e,  Z.  Elektrochem.  59,  663  (1955). 

3)  C.  C.  Roth,  H.  Leidheiser,  J.  Electrochem.  Soc.  100,  553  (1953).  Do  podobnych  wnios¬ 
ków  prowadzą  badania  nad  zależnością  adsorpcji  na  elektrodzie  rtęciowej  od  potencjału,  polegające  na 
pomiarach  pojemności  warstwy  podwójnej  (por.  W.  Lorenz,  F.  M  o  c  k  e  1,  Z.  Elektrochem.  60 
507  (1956). 

4>  S.  J.  C  h’J  a  o,  Ch.  A.  Mann,  Ind.  Eng.  Chem.  39,  910  (1947). 

5)  H.  Pirak,  W.  W  e  n  z  e  1,  Kor  rosion  und  Metallschutz  10,29  (1934),  H.  Fischer,  J.  Go- 
e  s  c  h,  Z.  Elektrochem.  47,  879  (1941). 
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pokrycia  powierzchni  elektrody.  Odwrotnie  zachowują  się  cząsteczki  zawierające  dużo 
grup  hydrof iłowych  (gliceryna,  cukry).  Grupy  te  są  silnie  uwodnione  i  w  związku  z  tym 
nie  wpływają  na  wielkość  nadnapięcia.  A  zatem  mechanizm  tego  zjawiska  jest  podobny 
jak  w  przypadku  efektu  wsalania  i  wysalania,  omówionego  w  p.  8  rozdz.  VI. 

Stwierdzono1  \  że  bardzo  silne  specyficzne  działanie  inhibitujące  wykazują  związki 
siarkowe.  Fakt  ten  można  tłumaczyć  redukcją  związków  siarkowych  przy  dostatecznie 
wysokim  potencjale  do  H2S.  W  wyniku  tego  powstają  trudno  rozpuszczalne  lub  koloi¬ 
dalne  siarczki  metali  ciężkich.  Związki  te,  jak  wiadomo,  są  skutecznymi  inhibitorami. 
Istotnie,  w  niklu  wydzielonym  w  obecności  związków  siarkowych  znaleziono  wtrącenia 
siarczków.  Potwierdza  to  wspomnianą  hipotezę,  dotyczącą  inhibitującego  działania 
związków  siarkowych.  Luttringhaus  i  Goetze2)  wskazali  na  inny  możliwy  sposób 
tłumaczenia  silnego  działania  inhibitującego  tych  związków. 

W  takich  związkach  jak  tiomocznik  lub  trition  odległości  między  atomami  siarki 

grup  C  wynoszą  ok.  2,87  A,  czyli  są  praktycznie  równe  odległościom  między 

\  / a 


s  s 


atomami  Fe  w  sieci  krystalicznej  a-Fe.  Wynika  stąd  jasno,  że  działanie  inhibitujące 
można  w  tym  przypadku  traktować  w  ramach  teorii  wzrostu  sieci  krystalicznej 3 }  jako 
zorientowaną  adsorpcję.  Istotnie,  trition  bardzo  dobrze  chroni  żelazo  przed  działaniem 
kwasu,  jeżeli  tylko  w  tych  warunkach  jego  rozpuszczalność  jest  dostatecznie  duża. 


Rys.  146.  Krzywe  prąd- napięcie  dla  wydzielania  i  rozpuszczania  kadmu  win  roztworze  Cd(C104)2 

z  dodatkiem  i  bez  dodatku  żelatyny 

Również  koloidy  są  inhibitorami,  których  aktywność  jest  proporcjonalna  do  zdol¬ 
ności  adsorpcyjnej.  Szczególnie  duże  nadnapięcie  powoduje  dodatek  nawet  bardzo 
małych  ilości  białek  (np.  żelatyny  w  stężeniu  0,1  g/l)  (por.  rys.  146).  Tak  małe  ilości 


')E.  Raub,  M.  Wittum,  Z.  Elektrochem.  46,  717  (1940) ;  J.  Elzę,  H.  Fischer,  J.  Elec- 
trochem.  Soc.  99,  259  (1952). 

2)  A.  Luttrinhaus,  H.  Goetze,  Angew.  Chem.  62,  661  (1952). 

3)  Por.  A.  N  e  u  h  a  u  s,  Angew.  Chem.  64,  158  (1952);  J.  W  i  1 1  e  m  s,  Naturwiss.  38,  211  (1951). 
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protein  nie  mogą  w  żadnym  przypadku  pokryć  całkowicie  elektrody.  Należy  więc 
przyjąć,  że  początkowo  blokowane  są  centra  aktywne  oraz  że  obserwowana  polaryzacja 
jest  o  tyle  wywołana  krystalizacją,  o  ile  wymuszone  zostaje  utworzenie  nowych  zarodków 
krystalicznych  (por.  rozdz.  XIV,  p.  6).  Składa  się  na  nią  również  zjawisko  wtórnego 
hamowania1*  reakcji  elektrodowej  (o  którym  już  wspomniano),  na  skutek  zubożenia 
warstwy  podwójnej  w  jony  H30+;  prowadzi  to  do  powstania  koloidalnych  wodoro¬ 
tlenków  metali.  W  wielu  przypadkach  udaje  się  zmierzyć  znaczną  polaryzację  oporową2). 
Charakteryzuje  się  ona,  jak  to  już  wspomniano  w  p.  14  rozdz.  XIV,  szybkim  spadkiem 
(w  czasie  10-5  s  po  wyłączeniu  przepływu  prądu).  Jej  występowanie  spowodowane  jest 
oporem  omowym  koloidalnej  warstwy  pokrywającej  elektrodę. 


Wpływ  inhibitorów  na  tworzenie  zarodków  krystalicznych 

Inhibitory  wpływają  często  pośrednio  na  wielkość  pracy  tworzenia  zarodków  krysta¬ 
licznych,  a  więc  na  wzrost  kryształów  oraz  na  postać  wzrastających  kryształów  elektro¬ 
litycznie  wydzielonych  metali.  Jak  już  wspomniano,  jest  to  właściwość  o  dużym  zna¬ 
czeniu  praktycznym.  Wpływ  inhibitorów  na  powstanie  fazy  krystalicznej  jest  szczególnie 
charakterystyczny  dla  omawianego  tu  zjawiska  elektrokrystalizacji. 

Według  teorii  Volmera3),  podczas  powstawania  trójwymiarowego  zarodka  krysta¬ 
licznego  z  fazy  gazowej  musi  być  przezwyciężona  pewna  bariera  energetyczna,  którą 
nazwano  „pracą  tworzenia  zarodka  krystalicznego”  AK.  Możną  ją  wyznaczyć  w  przy¬ 
padku  zarodka  krystalicznego  ograniczonego  jednakowymi  płaszczyznami,  np.  zarodka 
sześciennego : 


4o)a3  V2 

(GK-Gxf 


(82) 


gdzie  co  oznacza  pewien  czynnik  geometryczny,  zależny  od  postaci  krystalicznej  zarodka, 
a  —  napięcie  powierzchniowe  (właściwy  potencjał  termodynamiczny  powierzchni), 
Gk  i  Gk  —  potencjał  termodynamiczny  odpowiednio  zarodka  krystalicznego  i  nieskoń¬ 
czenie  wielkiego  kryształu  i  V  —  objętość  molową  kryształu.  Z  wzoru  tego  wynika, 
że  tworzenie  się  dalszych  zarodków  krystalicznych  będzie  tym  łatwiejsze,  im  mniejsze 
jest  a  (np.  na  skutek  pokrycia  powierzchni  elektrody  inną  substancją  powierzchniowo 
czynną)  oraz  gdy  GK  >  GM,  tj.  dopóki  zarodki  są  małe4). 

Aby  przystosować  równanie  (82)  do  warunków  panujących  podczas  elektrokrysta¬ 
lizacji  przy  przepływie  prądu5),  zastępujemy  potencjały  termodynamicznie  GK  i  G^ 
potencjałami  chemicznymi  jonów  metali,  względnie  odpowiednimi  napięciami  Gal- 
vaniego  As.  Z  równania  (X,  111)  otrzymujemy  następujące  wyrażenie  na  potencjał 
chemiczny  jonu  metalu  (zakładając,  że  jest  on  jednowartościowy)  w  nieskończenie  dużym 


A)  H.  Fischer,  Z.  Elektrochem.  55,  92  (1951). 

2<l  H.  Fischer  i  in.,  ibid.  59,  440,  768  (1955). 

3)  M.  V  o  1  m  e  r,  Kinetik  der  Phasenbildung,  Dresden,  Leipzig  1939. 

4)  Potencjał  termodynamiczny  jest  tym  większy,  im  mniejszy  jest  zarodek,  podobnie  jak  w  przypadku 

ciśnienia  pary  kropli  cieczy.  j 

5)  H.  Fischer,  komunikat  CITCE  1952. 
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krysztale  (faza  II),  który  znajduje  się  w  równowadze  z  roztworem  (faza  I)  o  aktywności 

«0  Me+ 

/^Me+  “^®odwr "b^Tln  (Zq  Me+  (83) 

Analogicznie  dla  potencjału  chemicznego  jonu  metalu  w  zarodku  krystalicznym,  jeżeli 
gęstość  prądu  wynosi  i,  mamy 

“ftie+.K  =  d^F+^+i^rinfl^  (84) 


«Me+  nie  równa  się  a0ue+,  ponieważ  przepływ  prądu  powoduje,  iż  aktywność  jonu 
metalu  na  powierzchni  zarodków  krystalicznych  jest  mniejsza  od  aktywności  całkowitej. 
Podstawiając  oba  wyrażenia  do  równania  (82),  przy  uwzględnieniu  równania  (11,77), 
(G  =  fiifii)  otrzymujemy 


,  _ _ 4 coa3V2 _ 

*  3n2[—t]F +RTln(aMtt/a0Met)Y 


(85) 


Wyrażenie  Ae— Zl£odwr.  zostało  przy  tym  zastąpione  przez  nadnapięcie  rj,  zgodnie  z  rów¬ 
naniem  (XIV, 1).  Z  równania  (85)  wynika,  że  praca  tworzenia  zarodka  krystalicznego 
jest  tym  mniejsza  a  stąd  częstotliwość  tworzenia  zarodków 

J  =  Ce~AK/kT  (86) 


tym  większa,  im  większe  jest  nadnapięcie  podczas  elektrokrystalizacji.  Fakt  ten  znalazł 
potwierdzenie  doświadczalne.  Mianowicie,  metale  o  dużym  nadnapięciu  katodowym, 
jak  np.  metale  grupy  żelaza  oraz  platynowce  (por.  rozdz.  XIV,  p.  10)  wydzielają  się 
zazwyczaj  w  postaci  drobnokrystalicznej.  Natomiast  metale  o  małym  nadnapięciu, 
jak  Pb,  Sn,  Bi  i  Tl,  wydzielają  się  w  postaci  grubokrystalicznej.  Przez  zwiększenie 
gęstości  prądu  można  otrzymać  osady  bardziej  drobnoziarniste1  h  Przy  tym  gęstość 
prądu  musi  być  na  ogół  znacznie  mniejsza  od  gęstości  granicznego  prądu  dyfuzyjnego. 
Aby  otrzymać  drobnoziarniste  osady,  stosuje  się  roztwory  o  bardzo  dużym  stężeniu 
(dodając  inhibitory).  W  przypadku  dużych  gęstości  prądu  należy  poza  tym  pamiętać 
o  mieszaniu.  Znane  jest  również  i  często  stosowane  w  praktyce  zwiększanie  liczby  za¬ 
rodków  krystalicznych  (prowadzące  do  otrzymywania  drobnoziarnistych  osadów) 
przez  dodawanie  substancji  kompleksotwórczych. 

Inhibitory,  które  zawsze  zwiększają  nadnapięcie,  wywołują  z  reguły  również  wzrost 
liczby  tworzących  się  zarodków  krystalicznych.  Dlatego  też  powodują  one  powsta¬ 
wanie  drobnoziarnistych  osadów.  Dotyczy  to  jednak  tylko  dostatecznie  silnych  inhibi¬ 
torów.  W  przypadku  słabych  inhibitorów  powstałe  nadnapięcie  nie  wystarcza  do  wi¬ 
docznego  przyspieszenia  tworzenia  zarodków  krystalicznych.  Przeciwnie,  obserwuje 
się  nawet  powstawanie  osadów  bardziej  gruboziarnistych.  Aby  wytłumaczyć  to  zjawisko, 
zakłada  się,  że  małe  nadnapięcie  nie  wystarcza  do  wytworzenia  trójwymiarowych  za¬ 
rodników  krystalicznych.  Powstają  w  tym  przypadku  tylko  jedno-  lub  dwuwymiarowe 
zarodkiZ).  Jeżeli  słabe  inhibitory  przeszkadzają  w  wytworzeniu  nowych  zarodków 
jedno-  lub  dwuwymiarowych,  utworzone  łańcuchy  rozrastają  się  i  wywołują  wzrost 


Por.  np.  A.  H.  W.  Aten,  L.  M.  Boerlage,  Rec.  trav.  chim.  Pays-Bas  39,  720  (1920). 

2)  Por.  J.  N.  S  t  r  a  n  s  k  i,  Naturwiss.  37,  289,  292  (1950);  H.  Fischer,  Z.  Elektrochem.  59,  612 
(1955). 


42  Elektrochemia 


658 


XV.  Zastosowanie  procesów  elektrochemicznych 


rozmiarów  ziaren  osadu.  W  przypadku  jednak  silnych  inhibitorów  dostatecznie  dużo 
zaadsorbowanych  atomów  osiąga  energię  konieczną  do  przezwyciężenia  pracy  tworzenia 
trójwymiarowych  zarodków  krystalicznych. 

Omówienie  współdziałania  sił  sieci  krystalicznej  (teoria  wzrostu  Kossela-Stran- 
skiego)X)  oraz  sił  elektrostatycznych  podczas  elektrokrystalizacji  wykracza  poza  ramy 
tej  książki.  Zagadnienie  to  omawia  literatura  specjalistyczna.  Wiążą  się  z  tym  liczne, 
ważne  z  praktycznego  punktu  widzenia  właściwości  osadów  metalicznych.  Należy  tu 
wymienić:  różne  formy  wzrostu  osadów  metalicznych,  tworzenie  się  proszków  meta¬ 
licznych,  powstawanie  porów  i  pęknięć,  wtrącania  obcych  substancji  niemetalicznych, 
powstawanie  połysku,  napięcia  wewnętrzne,  twardość,  przyczepność,  opór  elekt¬ 
ryczny  itd. 

LITERATURA 

H.  Fischer,  Elektro lytische  Abscheidung  und  Elektrokristallisation  von  Metalłe,  Berlin  1954.  - — 
A.  G.  G  r  a  y,  Modern  Electroplating,  New  York  1953.  —  Electrode  Proceśses,  Discuss.  Faraday  Soc, 
1  (1947),  str.  141. — W.  Machu,  Metallische  Uberzuge,  wyd.  3,  Leipzig  1949. — W.  Machu; 
Moderne  Galwanotechnik,  Weinheim  1954.  —  W.  Pfanhauser,  Galvanotechnik,  wyd.  9,  Leipzig 
1949. 

b)  Rozkład  linii  prądu  i  zdolność  rozpraszania 

Elektrolityczne  wytwarzanie  powłok  metalicznych  w  celu  uszlachetnienia  oraz  za¬ 
bezpieczenia  przed  korozją  (por.  p.  4 e  tego  rozdziału),  tzw.  „galwanostegia”  lub  „po¬ 
wlekanie  galwaniczne”  powierzchni  metali,  jest  niewątpliwie  najważniejszą  metodą 
galwanotechniki.  Stwarza  ona  szereg  problemów  związanych  z  przyczepnością,  drobno- 
ziarnistością,  kohezją,  porowatością  i  równomiernością  powłok  metalicznych.  Sprawy 
te  poruszano  częściowo  już  poprzednio.  Obecnie  zajmiemy  się  krótko  ostatnim  z  wy¬ 
mienionych  problemów,  a  mianowicie  równomiernością  powłok  galwanicznych.  Jest 
to  typowy  problem  elektrochemiczny. 

W  naczyńku  elektrolitycznym  w  kształcie  rurki,  w  którym  równoległe  płaszczyzny 
graniczne  tworzą  same  elektrody2),  linie  prądu  przebiegają  równolegle  do  siebie  i  śą 
prostopadłe  do  powierzchni  elektrod.  Przebieg  linii  prądu  jest  więc  identyczny  z  prze¬ 
biegiem  linii  sił  pola  elektrycznego  kondensatora  płaskiego  (por.  rys.  5ć):  Wskazuje  to, 
że  gęstość  prądu  jest  wszędzie  jednakowa,  oraz  że  katoda  pokrywa  się  równomierną 
warstwą  metalu.  Praktycznie  jednak  w  galwanostegii  gęstość  prądu  nie  jest  nigdy  taka 
sama  we  wszystkich  punktach  katody.  Nie  jest  tak  nawet  wówczas,  gdy  anodę  i  katodę 
stanowią  równoległe  płytki  metalowe,  jak  to  wynika  ze  schematu  przedstawionego  na 
rys.  1473).  Linie  prądu  występują  najczęściej  na  narożach  i  krawędziach  elektrody. 
W  tych  miejscach  obserwuje  się  zawsze  naj intensywniej sze  wydzielanie  metalu. 

^  W.  K  o  s  s  e  1,  Leipziger  Vortrage  1928,  1 ;  J.  N.  Stranski,  Z.  physik.  Chem.  136,  259  (1928); 
(B)  11,  342  (1931);  (B)  17,  127  (1932). 

1]  Naczyńka  tego  rodzaju  stosowane  są  do  pomiaru  bezwzględnej  wartości  przewodnictwa  właściwego 
(por.  rozdz.  I,  p.  5). 

3)  J-  B  i  1 1  i  t  e  r,  Prinzipien  der  Galvanotechnik,  Wien  1934. 
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Rys.  147.  Rozkład  linii  prądu  oraz  grubość  powłoki  katodowej  w  przypadku  elektrolizy  między  równo¬ 
ległymi  elektrodami  znajdującymi  się  w  różnej  odległości  od  siebie 


Wynika  stąd  jasno,  że  rozkład  linii  prądu  musi  być  zależny  od  proporcji  geometrycz¬ 
nych  naczyńka  elektrolitycznego.  Jeżeli  np.  najmniejsza  odległość  między  jakimś  ele¬ 
mentem  na  powierzchni  katody  a  anodą  jest  dwukrotnie  większa  od  odległości  innego 
elementu  od  anody,  to  i  opór  elektrolitu  jest  dwukrotnie  większy.  Natomiast  napięcie 
między  metalem  anody  a  dowolnym  punktem  na  katodzie  ma  wartość  stałą.  Wynika 
stąd,  iż  gęstość  prądu  na  katodzie  jest  różna,  zależnie  od  odległości  od  anody,  nawet 
gdy  przyjmiemy,  że  nie  występuje  wcale  polaryzacja  elektrod  (według  równania  XIV, 5 : 
tj  =  7]q):  Jeżeli  wydajność  prądowa  osadzania  metalu  wynosi  100%,  to  grubość  wy¬ 
dzielonej  warstwy  musi  zależeć  od  kształtu  elektrod  i  odległości  między  nimi.  Ten 
rozkład  linii  prądu,  oparty  na  prawie  Ohma  i  Kirchhoffa,  nazywany  jest  pierwotnym 
rozkładem  linii  prądu. 

Stwierdzono  już  wcześniej1),  że  rozkład  linii  prądu  zależy  poza  tym  od  polaryzacji 
elektrod,  a  więc  od  stężenia  i  składu  elektrolitu.  Efektywna  gęstość  prądu  uwarunkowana 
jest  przez  włączony  szeregowo  opór  elektrolitu  oraz  przez  lokalne  opory  polaryzacji. 
Wynika  to  stąd,  że  różne  gęstości  prądu,  odpowiadające  pierwotnemu  rozkładowi  linii 
prądu  na  każdym  elemencie  powierzchni  elektrody,  wywołują  (na  mocy  zależności 
między  gęstością  prądu  a  potencjałem)  różną  polaryzację.  Według  równania  (XIV, 2) 
jest  z  nią  związany  pewien  dodatkowy  opór.  Małemu  oporowi  elektrolitu  odpowiadają 
duże  gęstości  prądu,  a  stąd  duży  opór  polaryzacji.  Oznacza  to,  że  polaryzacja  wyrównuje 
w  mniejszym  lub  większym  stopniu  różnice  w  oporności,  wywołane  czynnikami  geome¬ 
trycznymi.  W  ten  sposób  sprzyja  bardziej  równomiernemu  wtórnemu  rozkładowi  linii 
prądu. 

Rozmaite  elektrolity  wykazują  różną  zdolność  wyrównywania  linii  prądu  w  tych 
samych  standardowych  warunkach  geometrycznych.  Oznacza  to,  że  mają  one  różną 
„zdolność  rozpraszania”.  Ma  to  bardzo  duże  znaczenie  w  praktyce  elektropolerowania. 
Do  ilościowego  porównywania  zdolności  rozpraszania  różnych  elektrolitów  stosuje  się 
zazwyczaj  tzw.  naczyńko  Haringa2\  przedstawione  schematycznie  na  rys.  148.  Na  koń- 

0  W.  Pfanhauser,  Z.  Elektrochem.  7,  895  (1901). 

2)  H.  E.  Haring,  W.  B  1  u  m,  Trans.  Am.  Electrochem.  Soc.  44,  313  (1923).  Odnośnie  innych 
metod  pomiarowych  por.  J.  S  t  e  i  p  e  r,  Z.  physik.  Chem.  196,  235  (1950). 
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cach  prostokątnego  koryta  znajdują  się  dwie  jednakowej  wielkości  katody  Kt  i  Kz 
połączone  równolegle.  Między  nimi  umieszczona  jest  anoda  z  siatki  metalowej.  Dzieli 
ona  odległość  między  dwiema  katodami  w  stosunku  L  =  /i//2  (np.  5:1).  Gdyby  wystę¬ 
pował  pierwotny  rozkład  linii  prądu,  to  ilości  metalu  wydzielone  na  dwu  katodach 
byłyby  w  stosunku  5:1. 


K2 


Ta  U 


I  — W V 


Tr 

T  + 


Li.Ri 


Ki 


Rys.  148.  Elektrolizer  Haringa  do  pomiaru  względnej  zdolności  rozpraszania  różnych  elektrolitów 


Oznaczmy  przez  M  wyznaczony  doświadczalnie  stosunek  ilości  metalu  wydzielonych 
na  obu  katodach.  Zdolność  rozpraszania  będzie  określona  wyrażeniem13 

(L-M)  100 
L+M-2 


Gdy  M  —  L,  zdolność  rozpraszania  równa  się  zeru,  gdy  M  —  1,  tj.  na  każdej  katodzie 
wydzieliła  się  jednakowa  ilość  metalu  mimo  różnej  odległości  od  anody,  zdolność  roz¬ 
praszania  wynosi  100. 

Zależność  między  zdefiniowaną  w  ten  sposób  zdolnością  rozpraszania  a  polaryzacją 
na  obu  katodach,  a  więc  także  krzywą  prąd-napięcie,  można  znaleźć  w  sposób  nastę¬ 
pujący23  (rys.  148). 

Niech  £/,i  (Ji)  oznacza  potencjał  katody  K\  zmierzony  w  stosunku  do  normalnej 
elektrody  wodorowej,  sh2{Iz)  zmierzony  w  ten  sam  sposób  potencjał  katody  K2,  Ii  i  I2 
odpowiednie  natężenia  prądu,  shA  potencjał  anody,  U  przyłożone  napięcie,  Ra  opór 
zewnętrzny  obwodu  prądu,  Ri  i  R2  opory  elektrolitu  między  anodą  a  odpowiednią 
katodą.  Wówczas,  zgodnie  z  prawem  Ohma,  spadek  napięcia  odpowiednio  między  Ki 
i  A  oraz  K2  i  A  można  wyrazić  równaniem: 


lub 

Wynika  stąd,  że 


U -RJJlĄ-I^Ą-Fhl—ZhA  —  I\R\ 


U—RJJi  +-4)+fA2  —  ehA  —  I2R2 


shl  ~sh2  =  RRl — II  R2 


(89) 

(90) 


S.  Field,  Metal.  Ind,  London  37,  564  (1930);  40,  403,  501  (1932).  Według  starej  definicji  Ha¬ 
ringa  i  Bluma 


L-M 
T  = - 

L 


(88) 


2)  T.  P.  H  o  a  r,  J.  N.  Aga  r,  Discuss.  Faraday  Soc.  1,  162  (1947);  G.  E.  G  a  r  d  a  m,  Trans . 
Faraday  Soc.  34,  698  (1938). 


3.  Problemy  galwanotechniki 


661 


Dzieląc  przez  (/2— ii)  wyrażenie  to  można  łatwo  przekształcić  w  równanie: 
Iz  __  -^1  +  (shi  —  shz)l (J 2  —  ii)  __  Ri-ł-Ash/AI 

h 


(91) 


Rz +(£/ii — shz)f  (I z  ii)  RzĄ-A  eh/A  I 

Stosunek  natężeń  obu  prądów  zależy  więc  od  oporu  elektrolitów  Ri  i  Rz  oraz  od 
różnicy  polaryzacji  na  obu  katodach.  Jeżeli  krzywa  prąd-napięcie  jest  w  przybliżeniu 
linią  prostą,  to  stosunek 

ASh  ~  dSh  (92) 


Al 


dl 


tj.  równa  się  nachyleniu  krzywej  prąd-napięcie,  a  więc  także  oporowi  polaryzacji  Rp. 

Równanie  (87)  przekształca  się  łatwo,  po  uwzględnieniu  równania  (91)  oraz  po 
podstawieniu  Izjli  =  m2lm1  =  M  i  (dla  najczęściej  stosowanego  naczyńka  Haringa) 
L  =  5  i  R\jR2  =  5,  w  równanie: 

(93) 


T  = 


1  + 


/  2 R2  A 
\AeJAl] 


Aeh/AI 

Równanie  to  wiąże  bezpośrednio  zdolność  rozpraszania  z  polaryzacją  na  obu  katodach. 
Równania  (91)  lub  (93)  mówią  nam,  jakie  środki  należy  podjąć,  aby  poprawić  zdolność 
rozpraszania  (środki  te  już  dawno  temu  poznano  drogą  empiryczną).  Dodając  np. 
dobrze  przewodzącą  sól,  jak  NaC104,  zmniejszamy  opór  całkowity  elektrolitu,  podczas 
gdy  stosunki  AshjAI  i  Ri/R2  pozostają  nie  zmienione,  maleje  więc  stosunek  J2/Ji,  który 
zbliża  się  do  jedności  co  oznacza  wzrost  zdolności  rozpraszania. 

Jeżeli  wartość  Aeh/AI  jest  mała,  a  więc  krzywa  prąd-napięcie  płaska,  stosunek 
/2//i  zbliża  się  do  wartości  R\jRz  (mała  zdolność  rozpraszania,  T  ->  0).  Jeżeli  natomiast 
krzywa  prąd-napięcie  przebiega  stromo,  stosunek  i2//i  zbliża  się  do  wartości  1  (duża 
zdolność  rozpraszania,  T  -*■  100).  Czynniki,  które  zwiększają  nachylenie  krzywej 
prąd-napięcie,  jak  np.  dodatek  inhibitorów  lub  anionów  kompleksotwórczych,  popra¬ 
wiają  zdolność  rozpraszania.  Wykorzystuje  się  to  często  w  praktyce.  Dużą  zdolność 
rozpraszania  wykazują  kompleksy  cyjankowe  metali. 

Wpływ  rozmiarów  naczyńka  Haringa  na  przebieg  linii  prądu  można  określić  za¬ 
stępując  w  równaniu  natężenie  prądu  I  gęstością  prądu  i.  Oznaczmy  przez  q  przekrój 
(jednakowy)  elektrod  oraz  przez  x  przewodnictwo  właściwe  elektrolitu.  Wówczas 
zgodnie  z  równaniem  (1,2): 

Ri  =  h/.qx;  R2  =  lz/qx;  h  =  iią\ 

Zamiast  równania  (91)  otrzymujemy  więc: 

i-z  _  li~\->c{AehjA{)  _  /i+A 

4+ ^ 

Wielkość : 


Iz  =  i2q 


h~\~{Ash/Ai) 

1  =  (AsJAi) 


(94) 


(95) 


ma  wymiar  w  cm  i  podaje  długość  warstwy  roztworu  elektrolitu,  którego  opór  R  wy¬ 
woła  przy  danej  gęstości  prądu  i  spadek  napięcia  Aeh.  Dla  bardzo  dużego  naczynia 
elektrolitycznego,  w  którym  li  i  l2  są  dużo  większe  od  A,  i2jii  =  kjl2.  Oznacza  to,  że 
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zdolność  rozpraszania  dąży  do  zera.  Natomiast  dla  bardzo  małego  naczyńka  4/4  ~  1, 
a  więc  zdolność  rozpraszania  dąży  do  wartości  100.  Ogólnie,  oznacza  to,  że  zdolność 
rozpraszania  w  dużych  wannach  elektrolitycznych  z  elektrodami  o  dużych  rozmiarach 
jest  gorsza  niż  w  małych  wannach,  zawierających  ten  sam  roztwór  elektrolitu  przy 
tej  samej  gęstości  prądu.  Przyczyną  tego  jest  fakt,  że  w  dużych  wannach  elektrolitycz¬ 
nych  nie  występuje  niwelujący  wpływ  polaryzacji  elektrodowej 1}. 

Przebieg  linii  prądu  odpowiada  wówczas  w  znacznym  stopniu  „pierwotnemu” 
rozkładowi.  Aby  otrzymać  równomierne  powłoki  metaliczne,  należy  stosować  anody 
o  kształtach  dostosowanych  do  katody,  anody  dodatkowe,  diafragmy  itd. 

Jeśli  chodzi  o  wyznaczanie  zdolności  rozpraszania  dla  celów  praktycznych,  pomiary 
przy  użyciu  naczyńka  Haringa  mają  tylko  ograniczone  znaczenie.  W  przypadku  bowiem 
powlekania  galwanicznego  proporcje  geometryczne  są  znacznie  bardziej  skomplikowane, 
niż  to  ma  miejsce  w  naczyńku  Haringa.  Poza  tym  założenie  100%-owej  wydajności 
prądowej  podczas  osadzania  metali  nie  jest  na  ogół  nigdy  spełnione.  Należy  więc  wy¬ 
znaczyć  stosunek  masy  wydzielonych  metali  M  metodami  analitycznymi.  W  rzeczy¬ 
wistości  wydajność  prądowa  często  maleje  ze  wzrostem  gęstości  prądu.  Poprawia  to 
znacznie  zdolność  rozpraszania.  Z  drugiej  strony,  podczas  elektrolitycznego  wydziela¬ 
nia  chromu  z  roztworu  kwasu  chromowego  wzrost  gęstości  prądu  powoduje  wzrost 
wydajności  prądowej.  Zmniejsza  to  dodatkowo  i  tak  słabą  zdolność  rozpraszania 
roztworów  kwasu  chromowego. 

Wagner2 }  dokonał  szczegółowej  analizy  teoretycznej  rozkładu  linii  prądu  w  naczyń¬ 
kach  elektrolitycznych  dla  prostego  geometrycznie  układu  elektrod.  Wyszedł  on  z  równa¬ 
nia  różniczkowego  Poissona  (1,63),  które  w  tym  przypadku  przybiera  postać 
div  grad  <p  =  0,  gdyż  gęstość  sumarycznego  ładunku  między  elektrodami  równa  się 
zeru.  Zakładając  odpowiednie  warunki  brzegowe  Wagner  wyznaczył  stosunek  lokalnej 
gęstości  prądu  i  do  średniej  gęstości  prądu  im  jako  funkcję  położenia  na  powierzchni 
elektrody.  Pojawił  się  tu  znowu  charakterystyczny  parametr  A,  mający  wymiar  długości. 
Analogicznie  jak  w  równaniu  (95),  parametr  A  określony  jest  jako  iloczyn  przewodnictwa 
właściwego  elektrolitu  przez  nachylenie  katodowej  krzywej  prąd-napięcie  (zakłada  się, 
że  jej  przebieg  jest  w  przybliżeniu  liniowy)3).  Rozkład  linii  prądu  jest  tym  bardziej 
równomierny,  im  większy  jest  parametr  A  w  stosunku  do  liniowych  wymiarów  w  na¬ 
czyńku  (np.  w  stosunku  do  szerokości  elektrod,  odstępu  między  elektrodami  itd.). 
Jest  to  zgodne  z  wnioskami  wynikającymi  z  równania  (94).  Na  rys.  149  przedstawiono 
jako  przykład  zależność  stosunku  ijim  od  x/a  naczyńka,  którego  schemat  podano  w  dolnej 
części  rysunku.  Zakłada  się  przy  tym,  że  zarówno  odległość  D  między  elektrodami 
jak  też  szerokość  2 b  koryta  są  dużo  większe  od  szerokości  2 a  katody.  Stosunek  A/« 
jest  parametrem  krzywych  przedstawionych  na  rysunku.  Jak  widać,  stosunek  i/4, 
tym  mniej  różni  się  od  jedności,  im  większy  jest  parametr  A/#.  Odchylenie  od  równo- 

v>  J-  N.  Agar,  T.  P.  H  o  a  r,  Discuss.  Faraday  Soc.  1,  158  (1947);  C.  Kasper,  Trans.  Elec- 
trochem.  Soc.  77,  353,  365  (1940);  78,  131,  147  (1940);  82,  152  (1942). 

2)  C.  W  a  g  n  e  r,  jf.  Electrochem.  Soc.  98,  116  (1951);  por.  także  C.  Kasper,  loc.  cit. 

3)  Odnośnie  rozkładu  gęstości  prądu  dla  dowolnych  krzywych  gęstość  prądu-potencjał  patrz  P.  Dros- 
s  b  a  c  h,  Z.  Elektrochem.  56,  599  (1952). 
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miernego  rozkładu  gęstości  prądu  jest  największe  na  krawędzi  katody  (x/a  ~  1). 
Istotnie,  można  wykazać,  że  w  przypadku  wyłącznie  „pierwotnego”  rozkładu  linii 
prądu  gęstość  prądu  na  krawędziach  katody  powinna  przyjmować  wartości  nieskoń¬ 
czenie  duże.  W  rzeczywistości  nigdy  to  się  jednak  nie  zdarza,  co  świadczy,  że  polary¬ 
zacja  zawsze  przyjmuje  wartości  różne  od  zera. 


Rys.  149.  Rozkład  gęstości  prądu  na  płaskiej  katodzie,  gdy  anoda  i  boczne  ściany  koryta  znajdują  się 

w  dużej  odległości  od  katody 
a)  A/a  =  1,27;  b)  A/a  =  0,64;  c)  A/a  =  0,32 

W  związku  z  tym  dla  ogólnego  scharakteryzowania  zdolności  rozpraszania  naczyńka 
elektrolitycznego  wskazane  jest  wyznaczenie  najpierw  wielkości  A  =  kRp,  a  następnie 
porównanie  jej  z  interesującym  nas  wymiarem  l  naczyńka.  Tylko  wtedy  gdy  7/ A  >  1, 
można  spodziewać  się  w  przybliżeniu  równomiernego  rozkładu  linii  prądu.  Jeżeli  do 
wyznaczenia  A  w  oparciu  o  równanie  (94)  stosuje  się  naczyńko  Haringa,  celowe  jest 
dobranie  takiego  stosunku  długości  /i//2,  ażeby  i\  i  i2  mało  się  od  siebie  różniły.  W  tym 
przypadku  bowiem  przebieg  krzywej  prąd-napięcie  można  uważać  za  prostoliniowy. 
Maksymalną  dokładność  wyznaczania  A  opisaną  metodą  osiąga  się  wtedy,  kiedy  Zi//2  #  5 
a  i  z!  ii  X  2.  Wówczas  zgodnie  z  równaniem  (94)  /i+/2  ~  A. 

c)  Polerowanie  elektrolityczne  i  chemiczne 

Nadanie  powierzchni  metalicznej  połysku,  tzn.  zdolności  ukierunkowanego  odbicia 
optycznego,  związane  jest  z  koniecznością  usunięcia  chropowatości  powierzchni.  Można 
to  osiągnąć  drogą  czysto  mechaniczną,  bądź  metodami  elektrolitycznymi  względnie 
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chemicznymi1  b  Mówi  się  wówczas  o  polerowaniu  elektrolitycznym  albo  chemicznym. 
Jeżeli  szorstkość  pierwotna  jest  rzędu  10~4  cm  względem  płaskiej  powierzchni  gra¬ 
nicznej  (mikrochropowatość),  to  mówi  się  również  o  wybłyszczaniu  elektrolitycznym 
lub  chemicznym.  W  wyniku  tych  procesów  „wierzchołki”  powierzchni  polerowanej  są 
prawdopodobnie  szybciej  zrównywane  niż  „doliny”;  istnieje  więc  zasadnicza  różnica 
w  porównaniu  z  procesami  trawienia,  w  przypadku  których  wyrównywanie  powierzchni 
uprzywilejowuje  pewne  powierzchnie  krystalograficzne.  Natomiast  nie  ma  istotnej 
różnicy  między  elektrolitycznym  a  chemicznym  polerowaniem  czy  też  wybłyszczeniem, 
analogicznie  jak  to  miało  miejsce  w  przypadku  pasywacji  anodowej  lub  chemicznej. 

O  ile  dawniej  poglądy  na  przyczyny  wyrównywania  „wierzchołków”  szorstkiej 
powierzchni  metalicznej  były  bardzo  rozbieżne,  o  tyle  obecnie  wydaje  się  pewne2), 
że  wspólną,  pierwotną  przyczyną  polerowania  elektrolitycznego  i  chemicznego  jest  to, 
iż  występują  lokalne  różnice  w  spadku  stężenia  w  warstwie  dyfuzyjnej.  Spadek  ten  jest 
większy  nad  „wierzchołkami”  niż  nad  „dolinami”;  w  związku  z  tym  „wierzchołki”, 
na  skutek  szybszego  przebiegu  procesów  dyfuzyjnych,  są  szybciej  zrównywane  anodowo 
niż  „doliny”.  W  określonych  przypadkach  może  się  do  tego  procesu  pierwotnego  do¬ 
łączyć  wtórne  powstawanie  cienkich,  stacjonarnych  warstewek  ochronnych,  co  częściowo 
zależy  od  natury  danego  metalu,  a  częściowo  od  stosowanych  elektrolitów. 

Fakt,  że  przy  polerowaniu  elektrolitycznym  istotną  rolę  odgrywa  polaryzacja  dy¬ 
fuzyjna,  wynika  z  kształtu  zaobserwowanych  krzywych  typu  prąd-napięcie31.  Anodowy 
graniczny  prąd  dyfuzyjny  otrzymuje  się  analogicznie,  jak  to  przedstawiono  na  rys.  106. 
Prąd  ten,  zgodnie  z  tym,  co  powiedziano  w  p.  3a  rozdz.  XIV  wywołany  jest  przez 
maksymalny  spadek  stężenia  jakiegoś  akceptora.  Jeżeli  np.  miedź  przechodzi  w  kąpieli 
polerskiej  (składającej  się  ze  stężonego  H3P04  lub  HC104)  anodowo  do  roztworu,  to 
wodę41  potrzebną  do  uwodnienia  wytworzonych  jonów  Cu2+  trzeba  dostarczyć  dyfu¬ 
zyjnie  do  powierzchni  anodowej.  Gdy  każda  dostarczona  do  powierzchni  cząsteczka 
H20  zostaje  natychmiast  zużyta,  tzn.  gdy  stężenie  wolnych  cząsteczek  wody  na  po¬ 
wierzchni  jest  praktycznie  równe  zeru,  to  natężenie  prądu  nie  może  już  dalej  wzrastać 
mimo  dalszego  wzrostu  napięcia,  gdyż  energia  aktywacji  tworzenia  nieuwodnionych 
jonów  Cu2+  musi  być  bardzo  duża.  Istotnie,  można  zauważyć,  że  szybkość  rozpusz¬ 
czania  metalu  wzrasta  bardzo  silnie  ze  wzrostem  zawartości  wody  w  kąpieli. 

Teorię  takiego  „idealnego”  procesu  polerowania  elektrolitycznego  rozwinął  Wagner5) 
dla  przypadku,  gdy  profil  powierzchni  metalu  jest  sinusoidalny  (por.  rys.  150).  Stęże¬ 
nie  akceptora  c  w  zakresie  prądu  granicznego  na  powierzchni  metalu  przyjmuje  się  za 
równe  zeru: 

cy  =  bsm.(2nx/a)  =  0  (96) 

y  jest  odległością  od  „średniej”  płaszczyzny  cięcia  przez  powierzchnię  sinusoidalną 

**  Zestawienie  literatury  patentowej  dotyczącej  polerowania  chemicznego  i  anodowego  znajduje  się 
w  pracy:  H.  Baur,  Metalloberfłdche  9,  (22)A  (1955). 

2)  Por.  E.  Lange,  Naturwissenschaften  41,  475  (1954);  Z.  Elektrochem.  59,  638  (1955). 

3)  P.  A.  J  a  q  u  e  t,  Buli.  Soc.  chim.  France  (5),  3,  705  1936;  Trans.  Electrochem.  Soc.  69,  629(1936). 

4)  E.  D  a  r  m  o  i  s,  I.  E  p  e  1  b  o  i  n,  D.,  Aminę,  C.r.  230,  386  (1950);  231,  1222  (1950). 

5)  C.  Wagner,  J.  Electrochem.  Soc.  101,  225  (1954). 
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(linia  przerywana),  b  jest  amplitudą,  zaś  a  jest  długością  fali  opisanej  przez  sinusoidę. 
Zakłada  się,  że  b  jest  mniejsze  od  a  oraz,  że  zarówno  a  jak  i  b  są  mniejsze  od  grubości  <5 
warstwy  dyfuzyjnej  (por.  rozdz.  XIV,  p.  3b): 


b  <Ą  a;  a  <4  d 

dla  stanu  stacjonarnego  mamy  zgodnie  z  drugim  prawem  Ficka 


(97) 

(98) 


Rys.  150.  Rysunek  pomocniczy  do  teorii  idealnego  procesu  polerowania  elektrolitycznego  na  elektrodzie 

o  profilu  sinusoidalnym 


Szczególne  rozwiązanie  tego  równania  różniczkowego 

c(x,y)  =  B[y—bexp(—2ny[a)$m(27ixla)]  (99) 

spełnia  warunek  brzegowy  równania  (96),  gdy  b  a,  w  tym  bowiem  przypadku 
funkcja  wykładnicza  dąży  do  jedności,  co  staje  się  oczywiste  jeżeli  podstawić  b  sin  (2tt xja) 
zamiast  y.  W  wyrażeniu  (99)  B  jest  stałą. 

Interesującą  nas  zależność  stężenia  akceptora  od  odległości  od  powierzchni  metalu 
otrzymujemy  po  zróżniczkowaniu  (99)  względem  y,  prowadzącym  do  wyrażenia: 

=  £[1  Jr(2nbla)exp(  —  2ńy  f  a)  sin  (2tćx  ja)]  (100) 

Dla  y  >  a,  to  znaczy  dla  większych  odległości  od  powierzchni,  znika  funkcja  wykład¬ 
nicza,  a  spadek  stężenia  staje  się  stały,  równy  B.  Oznacza  to,  że  B  jest  wartością  średnią 
spadku  stężenia  w  warstwie  dyfuzyjnej: 

M-t)  •  (ioi) 

Dla  y  <4  a,  to' znaczy  w  bezpośredniej  bliskości  powierzchni,  c  zależy  liniowo  od  y; 
c(y)  ma  zresztą  podobny  przebieg  jak  funkcja  c(x)  na  rys.  107.  Podstawiając  y  =  b 
sin  (2 nxja)  w  równaniu  (100)  oraz  rozwijając  funkcję  wykładniczą  w  szereg  i  pomijając 
człony  wyższego  stopnia  względem  bja,  otrzymuje  się 

(4-)  =  (4-)  [l  +-—-sm(2jtx[a)  (102) 

\  Zy  }y=b3in(2nx/a)  \dy)  L  a 

Równanie  to  wykazuje,  że  również  i  spadek  stężenia  zmienia  się  sinusoidalnie;  jest 
on  mianowicie  największy  w  maksimach  krzywej  (x  =  aj 4),  a  najmniejszy  w  minimach 
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(a:  =  3«/4).  Ze  względu  na  to,  że  większy  spadek  stężenia  wywołuje  większą  szybkość 
dyfuzji,  maksima  („szczyty”)  są  szybciej  zrównywane  niż  minima  („doliny”). 

Aby  uchwycić  zmienność  kształtu  przekroju  powierzchni  w  czasie,  obserwuje  się 
zmianę  odległości  s  jakiegoś  punktu  powierzchni  od  pewnej  płaszczyzny  odniesienia  R 
wewnątrz  metalu  w  zależności  od  czasu  t  (por.  rys.  150).  Zachodzi  relacja 

s  =  j-j-r  (103) 

jeżeli  s  oznacza  średnią  odległość,  oraz 

r  =  b  sm(27tx  ja)  (104) 

Pochodne  dsjdt  lub  dsjdt  muszą  być  proporcjonalne  do  lokalnego  względnie  do  śred¬ 
niego  spadku  stężenia  akceptora;  zgodnie  więc  z  równaniem  (102)  mamy 

_^  =  c(l+-?^sin~j  (1°5) 

~f  =  C  (106> 


C  jest  wartością  stałą,  zawierającą  oprócz  średniego  spadku  stężenia  B  również  i  współ¬ 
czynnik  dyfuzji  akceptora.  Z  równań  (103),  (105)  i  (106)  wynika 


dr 

dt 


C2nb 

a 


sin  {2nxja) 


(107) 


Dzieląc  równanie  (107)  przez  równanie  (106)  i  podstawiając  na  r  odpowiednie  wyraże¬ 
nie  z  równania  (104)  otrzymujemy 


lub  po  scałkowaniu 


db  2nb 

ds  a 


ft  =  6»exp[--Mk=M] 


=  60exp 


2  Ttu 
a 


(108) 


(109> 


jeżeli  określić  przez  u  =  ś—  sQ  określi  się  zmianę  średniej  odległości  R  od  powierzchni 
wywołaną  przez  rozpuszczanie  metalu;  b0  jest  amplitudą  powierzchni  sinusoidalnej  dla. 
chwili  początkowej  t  =  0.  Z  równania  (109)  wynika,  że  ampitudy  krótkich  fal  sinusoidal¬ 
nych  opisujących  nierówności  bardziej  zagęszczone  maleją  procentowo  szybciej  niż. 
amplitudy  fal  długich;  znaczy  to,  że  mikrochropowatości  ulegają  szybszemu  zrówny¬ 
waniu  niż  makrochropowatości,  co  jest  zgodne  z  wynikami  obserwacji. 

Zastosowanie  tego  typu  obliczeń  do  innych  powierzchni  o  periodycznych  przekro¬ 
jach  jest  zasadniczo  zawsze  możliwe,  gdyż  można  powierzchnie  te  rozwinąć  w  szereg 
Fouriera  jako  superpozycję  (nakładanie  się)  fal  sinusoidalnych  o  różnych  długościach 
i  amplitudach.  Ponieważ  udziały  powierzchni  o  krótkich  sinusoidach  znikają  przy  pole¬ 
rowaniu  szybciej  niż  udziały  powierzchni  o  długich  amplitudach,  to  podczas  polerowa¬ 
nia  przekrój  powierzchni  będzie  się  zbliżał  do  profilu  powierzchni  sinusoidalnej  o  pier- 
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wotnie  najdłuższej  fali.  Takie  wyniki  obliczeń  udało  się  potwierdzić  drogą  pomiarów 
zrównywania  przekroju  sinusoidalnego  powierzchni  elektrody  miedzianej1*. 

Lokalne  różnice  w  spadku  stężenia  warstwy  dyfuzyjnej  są  również  przyczyną  pole¬ 
rowania  chemicznego,  tj.  bezprądowego.  W  tym  przypadku  zachodzi  obok  anodowego 
rozpuszczania  metalu  także  i  drugi  proces,  katodowy,  odpowiadający  potencjałowi  spo¬ 
czynkowemu  elektrody  mieszanej  (por.  rozdz.  X,  p.  7b).  Charakterystycznym  przykła¬ 
dem^  jest  tu  chemiczne  wybłyszczanie  miedzi  lub  mosiądzu  w  mieszaninie  HN03 
i  H3PO4.  Tutaj  kwas  azotowy  zastępuje  polaryzację  anodową,  analogicznie  jak  w  przy¬ 
padku  pasywacji  żelaza,  gdyż  sam  H3P04  nie  atakuje  miedzi.  Obok  cząstkowego  pro¬ 
cesu  anodowego 

Cu  Cu2+  +  2ej  (110) 

przebiega  cząstkowa  reakcja  katodowa 

2HN02  +  2eó ->  2NO  +  20H-  (111) 

Kwas  azotawy,  zgodnie  z  równaniem 

2NO  +  H30+  +  NOy  ->  3HN02  (112) 

ulega  regeneracji.  Cały  proces  przebiega  bezprądowo.  Obie  te  reakcje  cząstkowe  nie  są  tu 
całkowicie  od  siebie  niezależne ;  związek  ich  polega  na  tym,  że  miedź  tylko  w  tej  mierze 
może  przechodzić  do  roztworu,  w  jakiej  zostaje  uzupełniony  kwas  azotawy,  przy  czym 
kinetyka  tworzenia  HN023)  prowadzi  po  pewnym  czasie  do  stacjonarnego  stężenia  kwasu 
azotawego,  który  poprzez  dyfuzję  dostaje  się  powierzchni  metalu  i  przyjmuje  rolę  akcep¬ 
tora  podczas  polerowania  anodowego.  Przytoczone  ujęcie  potwierdzają  także  katodowe 
i  anodowe  krzywe  prąd  cząstko wy-potencjał,  dotyczące  tych  samych  warunków:  otrzy¬ 
muje  się  katodowy  dyfuzyjny  prąd  graniczny  we  wszystkich  przypadkach,  w  których 
postępuje  wybłyszczanie  metalu. 

Dyfuzyjna  teoria  polerowania  jest  słuszna  również  w  przypadku  innych  układów, 
jak  np.  Zn/Cr03,  H2S04  lub  Cd/HN03,  H3P04.  Okazuje  się  bowiem,  że  metale  podczas 
polerowania  łatwo  ulegają  zwilżaniu  przez  rtęć  i  amalgamują  się4)  co  oznacza,  że  po¬ 
wierzchnia  takiego  metalu  nie  może  być  pokryta  warstewką  tlenkową.  Z  drugiej  strony 
opór  polaryzacyjny  (równanie  XIV, 2)  (dy/di)^ 0  jest  nieznaczny,  co  również  prze¬ 
mawia  przeciwko  istnieniu  jakiejś  stałej  warstewki  pokrywającej  powierzchnię  metalu5*. 
W  innych  przypadkach,  względnie  w  innych  warunkach  utworzenie  się  wtórnej  war¬ 
stewki  tlenkowej  odgrywa  niewątpliwie  istotną  rolę  w  procesie  polerowania  anodowego 
lub  chemicznego,  na  co  często  zwraca  się  uwagę  w  literaturze6).  Za  istnieniem  tego 
rodzaju  powłok  (warstewek  ochronnych)  przemawia  spostrzeżenie,  że  w  przypadkach 

*>  J.  E  d  w  a  r  d  s,  J.  Electrochem.  Soc.  100,  189C,  223C  (1953). 

2>  G.  S  c  h  m  i  d,  H.  Spahn,  Z.  Metalik.  45,  392  (1954);  46, 128  (1955);  Z.  Elektrochem.  60,  365 
(1956). 

3)  Por.  E.  Abel,  Z.  angew.  Chem.  43,  734  (1930);  Z.  anorg.  Chem.  271,  76  (1953). 

4>H.  Briinner,  E.  Lange,  Naturwiss.  41,  475  (1954). 

5)  E.  Lang  e,  Z.  Elektrochem.  59,  638  (1955). 

Patrz  np.  K.  H  u  b  e  r,  Z.  Elektrochem.  55,  165  (1951);  Chimia  4,  54  (1950),  F.  Baumann, 
Erzmetall  8,  14  (1955)  i  tam  cytowana  literatura. 


668 


XV.  Zastosowanie  procesów  elektrochemicznych 


takich  metal  nie  ulega  podczas  polerowania  zwilżaniu  przez  rtęć1J,  a  także,  że  przy 
silniejszym  obciążeniu  prądem  występują  zjawiska  elektroluminescencji2) ;  ponadto 
obserwuje  się  stosunkowo  duże  opory  polaryzacyjne,  które  można  by  wprawdzie  wy¬ 
tłumaczyć  wspomnianą  już  wysoką  energią  aktywacji  procesu  przechodzenia  do  roz¬ 
tworu  nieuwodnionych  jonów  metalu.  Ogólnie,  można  jednak  kwestionować  występo¬ 
wanie  stałych,  rozprzestrzeniających  się  na  całej  powierzchni  metalu  powłok  tlenkowych, 
w  przypadku  niektórych  przynajmniej  procesów  polerowania. 

Powstawanie  na  skutek  reakcji  metalu  z  jonami  OH-  warstw  tlenkowych,  przewo¬ 
dzących  prąd  przeważnie  elektronowo,  omówiono  w  p.  14b  rozdz.  XIV.  Powstawaniu 
takich  warstw  sprzyja  duże  natężenie  prądu;  musi  dojść  do  całkowitego  (tj.  bez  luk) 
pokrycia  powierzchni  metalu,  łącznie  ze  „szczytami”  i  „dolinami”.  Oznacza  to,  że  metal 
ulega  pasywacji,  a  na  skutek  korozji  warstwy  tlenkowej  przez  elektrolit  utrzymuje  się 
stacjonarna  grubość  tej  warstwy.  Stężenie  jonów  OH“,  potrzebne  do  utworzenia  tlenku 
zgodnie  z  równaniem  (XIV, 200),  można  uzyskać  częściowo  dzięki  omowemu  spadkowi 
potencjału  (por.  rozdz.  XIV,  p.  3a),  a  częściowo  dzięki  procesom  katodowym  zacho¬ 
dzącym  zgodnie  z  równaniem  (111). 

5 
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3 
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-1^0  1  2  3 

i  gęstość  prądu  w  A/ cm2 

Rys.  151.  Krzywe  prąd  całkowity-napięcie  oraz  prąd  cząstkowy-napięcie  dla  układu  Zn/3,5  m  Cr03; 

0,37  nHCl 

0  —  0  —  0—  i ^  ;  + - 1- - ! - J+;  •—•—•—  u 

Fakt,  że  mimo  istnienia  pasy  wuj  ącej  warstwy  ochronnej  uprzywilejowane  jest  ob¬ 
niżanie  „szczytów”  można  znowu  wytłumaczyć  większym  spadkiem  stężenia  nad 
„szczytami”;  w  tym  przypadku  akceptor  służy  do  zdegradowania  warstwy  tlenkowej. 

T.  P.  H  o  a  r,  komunikat  CITCE  1951,  146. 

2)  M.  K  r  i  e  g,  E.  Lange,  Naturwissenschaften  39,  208  (1952). 
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Oznacza  to,  że  warstwa  tlenkowa  nad  „szczytami”  ma  mniejszą  grubość  stacjonarną 
niż  nad  „dolinami”,  w  związku  jony  metalu  nad  „szczytami”  są  poprzez  warstwę  tlen¬ 
kową  szybciej  uzupełniane  niż  nad  „dolinami”,  co  powoduje  zrównywanie  powierzchni 
metalu.  Akceptor  mógłby  w  tym  przypadku  składać  się  z  cząsteczek  wody,  które  zo¬ 
staną  zużyte  do  dysocjacji  kwasu  i  tym  samym  do  korozji  warstwy  tlenkowej. 

Na  rys.  151  przedstawiono  taki  właśnie  przypadek  na  przykładzie  Zn/Cr03,  HC1. 
Pokazano  tam  zarówno  krzywą  prąd  całkowity-napięcie,  jak  i  katodową  oraz  anodową 
krzywą  prąd  cząstkowy-napięcie,  w  szerokim  zakresie  napięć.  W  obszarze  środkowym 
można  tu  zaobserwować11  periodyczne  wahania  napięcia  polaryzacji,  które  zgodnie 
z  tym,  co  powiedziano  w  p.  14d  rozdz.  XIV,  odpowiadają  odbudowie  i  degradacji  war¬ 
stwy  ochronnej. 
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4.  KOROZJA 

Przez  korozję  rozumiemy  rozpoczynające  się  od  powierzchni  niszczenie  struktury 
metalu  w  wyniku  wpływów  zewnętrznych,  zwłaszcza  atmosferycznych.  Na  znaczenie 
procesów  elektrochemicznych  w  korozji  wskazywano  już  wielokrotnie  (por.  np.  rozdz. 
XIV,  p.  13).  Istotnie,  korozję  jak  i  wszelkiego  rodzaju  rozpuszczanie  metali  można  wy¬ 
tłumaczyć  działaniem  tzw.  ogniw  lokalnych.  Wobec  gospodarczego  znaczenia  korozji2) 
należy  przypisać  szczególną  wagę  badaniom  teoretycznym  nad  przebiegiem  krzywych 
prąd-napięcie  w  takich  ogniwach.  Ze  względu  na  to,  że  najważniejsze  gospodarczo 
metale,  takie  jak  żelazo,  cynk,  glin  itd.  należą  zgodnie  ze  swoją  pozycją  w  szeregu  na¬ 
pięciowym  do  metali  nieszlachetnych,  przejściu  atomów  tych  metali  w  stan  jonowy 
związanemu  z  utworzeniem  soli  lub  tlenku,  prawie  zawsze  towarzyszy  zmniejszenie 
potencjału  termodynamicznego.  W  związku  z  tym,  w  sprzyjających  warunkach  (wil¬ 
gotność,  dopływ  powietrza  atmosferycznego  itp.)  metale  te  będą  stale  przechodzić 
do  roztworu.  Dla  pełnego  zorientowania  się  we  wszystkich  możliwych  z  termodyna¬ 
micznego  punktu  widzenia  reakcjach  zachodzących  na  granicy  faz,  posługujemy  się 
w  każdym  poszczególnym  przypadku  tzw.  diagramami  równowagi  elektrochemicznej. 

a)  Diagramy  równowagi  elektrochemicznej 

W  diagramach  potencjał  E-pH  wprowadzonych  przez  Pourbaix3)  przedstawia  się 
potencjał  odwracalnej  elektrody  metalu  jako  funkcję  pH  roztworu.  Potencjał  ten  od- 

0  H.  T.  F  r  a  n  c  o  i  s,  W.  H.  C  o  1  n  e  r,  J.  Electrochem.  Soc.  97,  237  (1950) ;  R.  P  i  o  n  t  e  1 1  i, 
komunikat  CITĆE  1951,  161 ;  L.  M  e  u  n  i  e  r,  komunikat  CITCE  1951,  247. 

2)  Około  1/3  wydobywanego  żelaza  ulega  zniszczeniu  przez  korozję. 

3>  Por.  M.  P  o  u  r  b  a  i  x,  These  Delft  1945,  komunikat  CITCE  1950,  1951,  1954;  P.  D  e  1  a  h  a  y, 
M.  P  o  u  r  b  a  i  x,  P.  van  Rysselberghe,  J.  Chem.  Educ.  27,  683  (1950);  J.  Electrochem.  Soc. 
98,  57,  65,  101  (1951);  por.  także  K.  N  a  g  e  1,  Z.  Electrochem.  55,  144  (1951). 
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niesiony  jest  dla  danej  temperatury  i  ciśnienia  do  normalnej  elektrody  wodorowej. 
Aktywność  lub  stężenie  jonów  danego  metalu  przyjmuje  się  jako  parametr.  Wspomniany 
diagram  określa  termodynamiczne  granice  trwałości  metalu  wobec  jego  jonów,  jonów 
powstających  z  dysocjacji  wody  oraz  wobec  produktów  reakcji,  tj.  tlenków  i  wodoro¬ 
tlenków  itd.,  jako  funkcję  pH  roztworu.  Potencjały  równowagowe  oblicza  się  w  oparciu 
o  pracę  reakcji  AG  oraz  rozpuszczalność  w  danych  warunkach.  Tego  rodzaju  diagram 
równowag  fazowych,  określający  granice  trwałości  wody,  przedstawiono  już  na  rys.  144. 
Potencjały  równowagowe  elektrody  wodorowej  względnie  tlenowej  zależą  zgodnie 
z  równaniami  (69)  i  (70)  liniowo  od  pH.  Odpowiednie  proste  a  i  b  dla  lotności  gazów  1 
zaznaczono  na  rys.  152  linią  przerywaną.  Rysunek  ten  przedstawia  nieco  uproszczony 
wykres  A-pH  dla  układu  Fe/H20  w  temp.  25 °C.  Można  z  niego  odczytać  termodyna¬ 
miczne  granice  trwałości  Fe,  Fe(OH)2,  Fe203,  Fe304  w  obecności  jonów  Fe2+,  Fe3+, 
Fe02H“  i  FeO2-  jako  funkcję  pH  roztworu. 


Rys.  152.  Wykres  Eh- pH  dla  układu  Fe/H20  w  temp.  25°C 

Odwracalny  potencjał  elektrody  Fe/Fe2+,  określony  równaniem  (X,lll),  jest  nie¬ 
zależny  od  pH.  Odpowiednią  równowagę  przedstawiono  więc  za  pomocą  szeregu 
prostych  poziomych,  traktując  każdorazowo  aktywność  jonów  żelazawych  jako  parametr. 
Równocześnie  może  się  wydzielać  wodór  pod  ciśnieniem  atmosferycznym.  Proste  urywa¬ 
ją  się  nagle  w  zakresie  pH  między  6  a  9,  gdyż  w  zależności  od  aktywności  jonów  Fe2+ 
wytrąca  się  wodorotlenek  Fe(OH)2,  który  ze  wzrostem  pH  przechodzi  częściowo 
w  Fe02HV  Przedłużenie  tych  prostych  określałoby  odwracalną  równowagę  między 
żelazem  a  magnetytem,  zgodnie  z  sumaryczną  reakcją 

3Fe  -f  12H20  ?±  Fe304  -f  8H30+  +  8ej  (113) 
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Ze  wzrostem  potencjału  Fe304  staje  się  nietrwały,  gdyż  jony  Fe2+  utleniają  się  do  Fe3+ 
i  występuje  równowaga  między  Fe2+  a  Fe3+  łub  między  żelazem  a  Fe203: 

2 Fe  +  9H20  Fe203  +  6H30+  +  6e0-  (114) 

czemu  odpowiada  dalsze  załamanie  krzywych  dla  czterech  przedstawionych  na  wykresie 
aktywności  jonów  żelazawych  Fe2+.  Powyżej  prostej  b  zaczyna  się  wydzielanie  tlenu. 
Ze  wzrostem  pH  pojawia  się  wreszcie  równowaga  między  Fe203  a  Fe04~,  o  której 
niewiele,  jak  dotychczas,  wiadomo. 

Dla  ustalonego  ciśnienia  i  stężenia  różnych  substancji  potencjałotwórczych  można 
na  podstawie  rys.  152  określić  warunki,  w  których  żelazo  jest  termodynamicznie  trwale , 
ulega  korozji ,  albo  też  powleka  się  ochronną  warstewką  tlenkową,  tzn.  ulega  pasywacji. 
Na  rys.  153  przyjęto  stężenie  jonów  Fe2+  zupełnie  dowolnie  jako  równe  10~6;  można 
bowiem  uważać,  że  korozja  żelaza  jest  tu  tak  nieznaczna,  iż  można  ją  pominąć,  uzyskując 
takie  stężenie  równowagowe1  K  Przedstawione  krzywe  oddzielają  zatem  od  siebie  wy¬ 
mienione  uprzednio  zakresy:  odporności ,  korozji  i  pasywacji,  przy  czym  raz  jeszcze 
należy  podkreślić,  że  są  to  granice  termodynamiczne  i  że  w  praktyce  mogą  one  być 
inne,  mniej  lub  bardziej  przesunięte,  na  skutek  występujących  zjawisk  kinetycznych. 


Rys.  153.  Zakresy  odporności,  korozji  i  pasywności  żelaza  dla  temp.  25°C  i  rFe+ 2  =  10  6  mol/l 

Analogiczne  diagramy  F-pH  obliczono2 }  dla  innych  metali.  Wykresy  te  służą  jako 
punkt  wyjścia  w  badaniach  kinetyki  procesów  korozyjnych. 

Światło  na  termodynamiczne  możliwości  reakcji  elektrodowych  rzucają  również 
inne  diagramy,  a  mianowicie  zaproponowane  przez  Langego  i  Nagela3)  wykresy  E-ak- 

r>  Takie  stężenie  równowagowe  odpowiada  rozpuszczaniu  0,056  mg  Fe  na  litr  roztworu,  co  praktycz¬ 
nie  nie  jest  żadną  stratą,  jeżeli  ciecz  nie  jest  stale  odnawiana  i  o  ile  nie  są  obecne  inne  substancje,  które 
wiążą  jony  Fe2+  w  kompleksy  lub  je  wytrącają,  tak  że  podane  stężenie  musi  być  utrzymywane  tylko  przez 
rozpuszczanie  żelaza. 

2>  Por.  M.  P  o  u  r  b  a  i  x,  Thfese  Delft  1945 ;  komunikat  CITCE  1950,  1951,  1954. 

3)  E.  Lange,  K.  Nage  1,  Z.  Elektrochem.  44,  792,  856  (1938) ;  K.  N  ag  e  1  w  książce  ,,Passivie- 
rende  Filme  und  Deckschichten”,  Berlin  1956. 
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tywność  jonów.  Przedstawia  się  na  nich  obliczone  termodynamicznie  potencjały  odwra¬ 
calne  (względem  normalnej  elektrody  wodorowej)  jako  funkcję  log  at,  tzn.  aktywności 
jonów  potencjałotwórczych.  Otrzymuje  się  w  ten  sposób  diagram,  dostarczający  in¬ 
formacji  o  aktywnościach  równowagowych  i  o  pracy  reakcji  zarówno  dla  przedstawio¬ 
nych  reakcji  elektrodowych  jak  i  dla  reakcji  zachodzących  bez  przejścia  ładunku,  sta¬ 
nowiących  wynik  sprzężenia  dwóch  procesów  elektrodowych  (elektroda  mieszana!). 
Z  uwagi  na  to,  że  potencjały  są  liniowo  zależne  od  log  at  względnie  od  log  ( autlJazrea ) 
(por.  równania  X,123  i  X,144),  otrzymuje  się  prostą  dla  każdej  możliwej  termodyna¬ 
micznie  reakcji  elektrodowej.  Na  rys.  154  przedstawiono  takie  proste  dla  układu  Fe/H20 
w  temp.  25°C,  wraz  z  odpowiednimi  reakcjami  elektrodowymi.  Punkty  przecięcia 
dwóch  prostych  oznaczają  dwie  sprzężone  ze  sobą  reakcje  elektrodowe  dla  danej  war¬ 
tości  a.  Na  przykład  proste  1  i  3  przecinają  się  przy  aFe 2+  =  aosr  —  10— 5 ;  odpowiednia 
reakcja  sprzężona  ma  postać: 

Fe2+  -h  20H-  <±  Fe(OH)2  (115) 


pH 

1 1 1 1 1 i 1 1 1 1 1 1  1  1 l 

-14-13-12-11-10-9  -8  -7  -8-5  -4  -3  -2  -1  0 
t=25°C  LogaQH-llogaFei*l  LogaFe3+ 

Rys.  154,  Wykres  potencjał-aktywność  dla  układu  Fe/H20  w  temp.  25 °C.  Zaznaczono  granicę  wykresu 

E- pH  według  Pourbaix  (aFe2+  =  10~10) 
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Ze  względu  na  to,  że  dla  tej  reakcji  występuje  zawsze  równowaga,  gdy  Ehl  =  Eh 3,  to 
równoległa  do  odciętej  w  miejscach  punktów  przecięcia  z  prostymi  1  i  3  daje  odpowied¬ 
nie  wartości  równowagowe  aktywności  %e 2+  i  aOJSr  dla  reakcji  według  równania  (115) 
np.  aFe 2+  =  1CT2  oraz  aon-  —  10~6,5.  Wartości  te  odpowiadają  stałej  rozpuszczalności 
alu-a¥eir  «  10~15.  Z  omawianego  diagramu  można  również  wnioskować  o  pracy 
reakcji  odwracalnej,  w  przypadku  reakcji  złożonych  z  dwóch  procesów  elektrodowych 
a  i  jó,  anodowego  i  katodowego.  Jeżeli  dla  danych  aktywności  jonowych  określone  są 
wartości  Eh,  tj.  Eha  i  Ehp,  to  zgodnie  z  równaniami  (X,5)  i  (X,103)  zachodzi  związek 

AG  =  ~neF(Eha-Ehp)  (116) 

Dla  reakcji 

2Fe3+  +  Fe  ->  3  Fe2+  (117) 

złożonej  z  procesów  elektrodowych  1  i  2,  otrzymujemy  dla  aFe 3+  =  aFe 2+  —  10~2 
wartość  AG  =  —58  kcal,  co  oznacza,  że  reakcja  przebiega  w  tych  warunkach  samorzut¬ 
nie  z  lewa  na  prawo1). 

Omawiane  dotąd  diagramy  uwzględniają  jednak  tylko  zachowanie  się  metali  wobec 
własnych  jonów  i  jonów  powstających  w  wyniku  dysocjacji  wody.  Jeżeli  obecne  są 
inne  jony,  np.  tworzące  kompleksy  anionowe,  to  występujący  potencjał  odwracalny 
zależy  nie  tylko  od  wartości  pH,  lecz  także  od  aktywności  anionów  kompleksujących 
jony  metalu  (por.  rozdz.  X,  p.  7a).  Również  w  takich  przypadkach  można  stosować 


Rys.  155.  Wykres  log  ac j-  — pH  dla  cynku  w  roztworze  chlorków 

Zaznaczono  obszary  istnienia  różnych  soli  cynku 

diagramy  jS-pH,  przyjmując  jako  parametr  stały  zarówno  aktywność  anionów  komplek¬ 
sujących  jak  i  aktywność  jonów  metalu.  Inna  możliwość  polega  na  tym,  że  przedstawia 
się  graficznie  logarytm  aktywności  anionu  jako  funkcję  pH  (diagramy  loga*— pH). 
Otrzymuje  się  wówczas  ciąg  krzywych  utworzonych  z  odcinków  łamanych,  które  rów- 

^  Dalsze  przykłady  podaje  K.  Nagel  w  książce  ,,Passivierende  Filme  und  Deckschichte”,  Berlin 
1956. 
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nież  i  w  tym  przypadku  rozgraniczają^  zakresy  trwałości  różnych  związków  komplek¬ 
sowych  lub  trudno  rozpuszczalnych  soli  zasadowych.  Na  diagramach  takich  można 
przedstawiać  również  obszary  istnienia  związków  nietrwałych  termodynamicznie  (linie 
przerywane  na  rys.  155),  które  często  powstają  jako  produkty  pierwotne  a  potem  prze¬ 
kształcają  się  w  inne  związki,  odgrywające  istotną  rolę  w  procesach  korozji.  Na  rys.  155 
przedstawiono  obszary  występowania  soli  cynku  w  roztworach  chlorków  dla  różnych 
wartości  pH.  Należy  jednak  raz  jeszcze  podkreślić,  że  tego  rodzaju  diagramy  równowa¬ 
gowe  mogą  służyć  jedynie  jako  podstawa  i  punkt  wyjścia  do  dalszych  badań  nad  kine¬ 
tyką  procesów  korozyjnych. 


b)  Procesy  elektrochemiczne  podczas  korozji  metali 

Pomińmy  trywialny  przypadek  korozji,  tzn.  anodowego,  rozpuszczania  metalu 
stykającego  się  z  roztworem  jonów  metalu  szlachetniejszego  (por.  elektroliza  w  zwarciu, 
p.  2d  tego  rozdziału),  przebiegającej  niekiedy  bardzo  powoli  wskutek  działania  różnych 
czynników  hamujących.  Wszystkie  inne  procesy  korozji,  zachodzące  bez  dopływu  prądu 
z  zewnątrz,  sprowadzą  się  wówczas  do  nieodwracalnych  przemian  substancji  zachodzą¬ 
cych  przy  stacjonarnym  potencjale  elektrody  mieszanej  (por.  rozdz.  XIV,  p.  13).  Wspo¬ 
mniano  już  w  p.  10  rozdz.  XIV,  że  wszystkie  elektrody,  których  Eh  w  obojętnych 
roztworach  wodnych  jest  bardziej  ujemne  niż  —0,414  V,  są  termodynamicznie  nietrwałe 
i  pod  ciśnieniem  atmosferycznym  powinny  rozpuszczać  się  wypierając  wodór.  Ze  względu 
na  nadnapięcie  wodoru  na  odpowiednich  metalach  (por.  rozdz.  XIV)  zjawisko  takie 
z  reguły  nie  zachodzi.  Zasadniczo  jednak  wszystkie  elektrody  tego  typu  są  elektrodami 
mieszanymi,  dla  których  szybkość  korozji,  zgodnie  z  równaniem  (XIV,  194),  zależy 
od  pH,  a  także  od  położenia  metalu  w  szeregu  napięciowym  i  od  nadnapięcia. 

Korozją  metalu  z  wydzielaniem  wodoru  badano  przede  wszystkim  na  przykładzie 
rozpuszczania  się  cynku  i  glinu  w  kwasach  nieutleniających.  Przebieg  tego  procesu 
w  czasie  można  dogodnie  prześledzić  mierząc  ilość  wydzielającego  się  wodoru.  Metale 
o  dużym  stopniu  czystości  ulegają  korozji  bardzo  powoli  w  związku  z  wysokim  nadnapię- 
ciem  wodoru.  W  obecności  jednak  domieszek  metali  bardziej  szlachetnych,  o  mniejszym 
nadńapięciu  wodoru,  które  stają  się  katodami  ogniw  lokalnych ,  szybkość  korozji  gwał¬ 
townie  wzrasta  wraz  z  obniżeniem  stopnia  czystości  metalu2)  (por.  tabl.  62).  Ponieważ 
w  20%-owym  kwasie  solnym  warstwa  tlenkowa  nie  jest  już  trwała  (zostaje  zniszczona 
przez  jony  Cl~),  to  oczywiście  mamy  wtedy  do  czynienia  jedynie  z  wpływem  nadnapię¬ 
cia  wodoru.  W  przypadku  korozji  tego  rodzaju  początkowa  szybkość  procesu  jest 
z  reguły  niewielka,  lecz  w  miarę  upływu  czasu  wzrasta  wielokrotnie.  Rozpuszczanie 
metalu  powoduje  bowiem  odsłanianie  wciąż  nowych  domieszek  składników  bardziej 
szlachetnych,  które  mogą  działać  jako  lokalne  katody. 

F.  Aebi,  W.  Feitknecht,  Met.  et  Corros.  22,  192  (1947);  W.  Feitknecht,  E.  Ha- 
E  e  r  1  i,  Helv.  Chim.  Acta  33,  922  (1950)  ;  W.  Feitknecht,  R.  Reimann,  ibid.  34,  2255  (1951) ; 
W.  Feitknecht  w  „Korrosion”,  Ber.  d.  Dechema  1955. 

2)  Por.  B.  R  e  a  1  d,  M.  A.  S  t  r  e  i  c  h  e  r,  J.  Electrochem.  Soc.  97,  238  (1950). 
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Tablica  62 

Szybkość  rozpuszczania  się  aluminium  w  20% -owym 
kwasie  solnym 


Czystość,  %  Al 

Ubytek  masy  na  dobę 
w  g/m2 

99,998 

6 

99,99 

112 

99,97 

6  500 

99,88 

36  000 

99,2 

190  000 

Można  wykazać1),  że  rozpuszczanie  metalu  w  kwasie,  w  drodze  cząstkowych  procesów 
katodowych  lub  anodowych  przebiegających  na  powierzchni  granicznej  metal-roztwór, 
zachodzi  nawet  w  takich  przypadkach,  gdy  powierzchnia  metalu  jest  całkowicie  jedno¬ 
lita  i  ogniwa  lokalne  w  ścisłym  znaczeniu  nie  występują.  Przykładem  mógłby  tu  być 
np.  jednorodny  amalgamat  cynku2).  Wspomniane  procesy  anodowe  lub  katodowe, 
zmieniając  się  statystycznie  co  do  czasu  i  miejsca,  składają  się  na  reakcję  sumaryczną, 
tak,  jak  to  przedstawiono  na  rys.  122  dla  elektrody  mieszanej.  Można  to  udowodnić 
oznaczając  całkowite  zużycie  amalgamatu  na  jednostkę  czasu  (np.  przez  pomiar  ilości 
wydzielającego  się  wodoru)  przy  rozpuszczaniu  go  w  kwasie  o  określonym  stężeniu 
i  równocześnie  mierząc  potencjał  powierzchni  metalu  względem@elektrody  pomocniczej. 
Wyznaczając  następnie  zależność  gęstości  prądu  od  potencjału  dla  procesu  wydzielania 
się  wodoru  na  czystej  rtęci  z  kwasu  o  tym  samym  stężeniu  stwierdzimy,  że  przy  jedna¬ 
kowych  potencjałach  w  jednostce  czasu  wydzielą  się  te  same  ilości  wodoru.  Oznacza  to, 
że  wydzielanie  się  wodoru  zależy  wyłącznie  od  wielkości  potencjału  i  może  być  wymu¬ 
szone  bądź  przez  przyłożenie  napięcia  z  zewnątrz,  bądź  przez  reakcję  Zn(Hg)  ->  Zn2++ 
+2eo.  Stąd  wynika,  że  i  w  rozpatrywanym  przypadku  rozpuszczanie  cynku  z  amal¬ 
gamatu  następuje  za  pośrednictwem  cząstkowych  procesów  elektrochemicznych,  bez 
tworzenia  się  ogniw  lokalnych  w  zwykłym  tego  słowa  znaczeniu. 

Gdy,  jak  to  często  się  zdarza  w  przypadku  roztworówTobojętnych  i  alkalicznych, 
potencjał  elektrody  mieszanej  nie  wystarcza  do  tego,  aby  pod  ciśnieniem  atmosferycz¬ 
nym  mógł  się  wydzielać  wodór,  wówczas  zaadsorbowany  na  metalu  lub  rozpuszczony 
w  fazie  wodnej  tlen  może  służyć  jako  depolaryzator.  Jako  cząstkowe  procesy  katodowe 
mogą  w  tym  przypadku  zachodzić  reakcje  określone  równaniem  (XIV,  178): 

02  +  2H20+  +  4e0"  -  40H-  J 
02  +  4H30+  +  4eo  ->  6H20  I 

(korozja  z  depolaryzacją  tlenową).  Na  depolaryzujące  działanie  tlenu  z  powietrza 
zwracaliśmy  już  uwagę  w  p.  Ib  tego  rozdziału,  omawiając  powietrzne  ogniwo  tlenowe. 
Możliwe  jest,  że  także  i  w  tych  procesach  korozyjnych  cząstkowe  reakcje  katodowe 

^  Wobec  dużego  napięcia  wodoru  na  rtęci  nie  może  ona  służyć  jako  lokalna  katoda,  tzn.  rtęć  nie 
bierze  udziału  w  procesie  rozpuszczania. 

2)  Por.  C.  Wagner,  W.  T  r  a  u  d,  Z.  Elektrochem.  44,  391  (1938). 
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przebiegają  przez  stadium  zaadsorbowanego  tlenu,  względnie  aktywnej  powierzchnio¬ 
wej  warstewki  tlenku  metalu,  służących  jako  ,, aktywne  przenośniki”.  W  tym  sensie 
miejsca  na  powierzchni  metalu  wolne  od  tlenku  stanowią  anody,  a  miejsca  pokryte 
tlenkiem  —  katody  ogniw  lokalnych. 

W  przeciwieństwie  do  korozji  z  wydzieleniem  wodoru,  w  procesach  korozyjnych 
z  depolaryzacją  tlenową  szybkość  korozji  jest  początkowo  bardzo  duża,  a  następnie 
gwałtownie  maleje  do  niewielkiego  ułamka  wartości  początkowej,  utrzymując  się  potem 
na  stałym  poziomie.  Pierwszy  gwałtowny  spadek  następuje  przeważnie  w  ułamku 
sekundy  i  można  go  uchwycić  tylko  za  pomocą  oscylografu^.  Odpowiada  on  zużywaniu 
się  zaadsorbowanego  tlenu.  O  stałej  końcowej  szybkości  procesu  decyduje  częściowo 
szybkość  dyfuzji  rozpuszczonego  tlenu  do  powierzchni  elektrody1 2^  „prąd  resztkowy”, 
a  częściowo  „aktywność”  katody  metalicznej  w  procesie  depolaryzacji  tlenowej3 k 

Rdzewienie  żelaza  uwarunkowane  jest  głównie  przez  opisane  procesy  elektrochemiczne.  Początkowo 
na  lokalnych  anodach  tworzą  się  jony  Fe2+,  a  na  lokalnych  katodach  jony  OH~.  Gdy  zostaje  przekroczony 
iloczyn  rozpuszczalności  Fe(OH)2,  związek  ten  wytrąca  się,  po  czym  zostaje  utleniony  rozpuszczonym 
tlenem  do  rdzy: 

2Fe(OH)2  4-  1/2  02  -»  H20  4-  Fe203-H20  (czerwonobrunatny)  (119) 

Gdy  tlenu  jest  zbyt  mało  do  całkowitego  utlenienia  Fe(OH)2,  jako  stadium  pośrednie  tworzy  się  magnetyt: 

3Fe(OH)2  4-  1/2  02  ->  Fe304-H20  (zielony)  (120) 

Fe304-H20  -»  H20  4-  Fe304  (czarny)  (121) 

Często  stwierdzamy  występowanie  na  żelazie  kilku  warstw  korozyjnych4).  Najgłębszą  z  nich  stanowi  FeO, 
a  dalej  następują  po  sobie:  czarny  magnetyt,  zielony  uwodniony  magnetyt  i  zwykła  rdza  (warstwa  ze¬ 
wnętrzna).  Można  to  wytłumaczyć  uwzględniając  fakt,  że  wytworzona  pierwotnie  warstwa  rdzy  hamuje 
dalszy  dopływ  tlenu  drogą  dyfuzji;  w  związku  z  tym  pod  warstwą  tą  może  nastąpić  tylko  niecałkowite 
utlenienie  pierwotnie  powstałych  jonów  Fe2+. 

Depolaryzujące  działanie  tlenu  zwiększa  się  wraz  z  jego  stężeniem,  a  w  związku 
z  tym,  zgodnie  z  równaniem  (70),  wzrasta  liniowo  ze  wzrostem  logarytmu  prężności 
cząstkowej  tlenu  znajdującego  się  w  równowadze  z  roztworem.  Im  większe  jest  stężenie 
rozpuszczonego  tlenu,  tym  bardziej  dodatni  będzie  odpowiedni  potencjał.  Różnice 
stężeń  powodują  więc  powstawanie  różnic  potencjałów,  tzn.  tworzenie  się  ogniw  lokale 
nych  w  wyniku  nierównomiernego  napowietrzenia  (aeracji)  powierzchni  metalu.  Ten  rodzaj 
korozji5)  występuje  w  określonych  warunkach  zewnętrznych.  Na  przykład  wewnątrz 
kropli  roztworu  soli  znajdującej  się  na  powierzchni  metalu  stężenie  tlenu  będzie  mniejsze 
niż  na  jej  brzegach,  ponieważ  tlen  może  przenikać  do  środka  tylko  drogą  dyfuzji.  Środek 
kropli  będzie  więc  naładowany  dodatnio  w  stosunku  do  brzegów.  W  wyniku  tego 
popłynie  prąd  lokalny,  powodując  anodowe  rozpuszczanie  się  metalu  w  środku  kropli 
i  określone  równaniem  (118)  cząstkowe  reakcje  katodowe  na  jej  brzegach.  Podobnie, 
pionowe  płyty  metalowe  zanurzone  częściowo  w  roztworze  soli,  np.  burty  statku,  będą 

1]  Por.  F.  Todt,  Z.  Elektrochem.  56,  165  (1952);  Metalloberflache  (A)  6,  125  (1952). 

2)  F.  T  ó  d  t,  S.  K  a  h  a  n,  W.  Schwarz,  Z.  Elektrochem.  56,  19  (1952). 

3^H.  Grubitsch,  w  „Korrosion”,  Bericht  der  Dechema  1955. 

4>Por.  K.  Hauffe,  Metalloberflache  (A)  8,  97  (1954). 

5)  U.  R.  E  v  a  n  s,  J.  Inst.  Met.  30,  239  (1923);  Corrosion,  Passivity,  Protection,  London  1947. 
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najszybciej  korodowane  w  części  zanurzonej  najgłębiej,  gdyż  jest  ona  mniej  napowietrzo¬ 
na  od  części  płyty  w  pobliżu  powierzchni.  Dalsze  rozważanie  tych  zjawisk  prowadzi  do 
wniosku,  że  jakakolwiek  mała  cząstka  przylegająca  do  podatnej  na  korozję  powierz¬ 
chni  metalu,  może,  wskutek  różnic  w  napowietrzeniu  powierzchni,  wywołać  jej  korozję. 
Cząstki  takie  wywołują  korozję  zlokalizowaną  i  powstawanie  dziur  (wżerów). 

Jeżeli  metal  pokrywający  się  na  powietrzu  zwartą  warstwą  tlenku,  np.  aluminium, 
zostanie  zanurzony  w  roztworze  przewodzącym,  to  opisane  procesy  korozji  z  udziałem 
tlenu  zachodzą  tylko  wtedy,  gdy  w  warstwie  tlenku  są  szczeliny  lub  pory,  na  dnie  których 
metal  rozpuszcza  się  anodowo.  Jeżeli  w  wyniku  reakcji  jonów  metalu  z  powstającymi 
w  procesie  katodowym  jonami  OHT  powstaje  ten  sam  tlenek  który  tworzy  powłokę, 
to  szczeliny  się  zamkną  i  korozja  ustanie.  Gdy  natomiast  powstające  pierwotnie  jony 
metalu,  reagując  z  wodą  i  dostępnymi  anionami,  tworzą  nietrwałe  produkty  przejściowe, 
które  z  kolei  wytwarzają  nierozpuszczalną  powłokę,  może  dojść  do  powstania  ogniw 
lokalnych  wskutek  pokrycia  powierzchni  niejednakowymi  produktami  korozji T  Miejsca 
o  energetycznie  bogatszym  pokryciu  staną  się  anodami,  a  miejsca  o  pokryciu  termody¬ 
namicznie  trwałym  —  katodami.  Dzięki  temu  pierwotne  obszary  anodowe  zostaną 
rozszerzone  i  wystąpi  silna  korozja]  lokalna.  Takimi  nietrwałymi  produktami  korozji 
okazały  się  np.  zasadowe  chlorki  cynku  lub  miedzi  (por.  także  rys.  155). 

Jak  wykazał  Wagner2  \  również  korozją  metali  pod  działaniem  gazów  utleniających 
w  wyższych  temperaturach  (tzw.  korozję  nalotową)  należy  rozpatrywać  jako  proces 
elektrochemiczny.  Wynika  to  stąd,  że  w  niezbędnym  dla  przebiegu  reakcji  etapie  dy¬ 
fuzji  reagentów  przez  wytworzoną  warstwę  tlenku  biorą  udział  nie  atomy  lub  cząsteczki, 
lecz  jony  i  elektrody.  W  związku  z  tym  określające  szybkość  procesy  transportu  zależą 
od  potencjałów  elektrochemicznych  przenikających  cząstek.  Układ 

metal  (tlenek  metalu)  02  (122) 

można  więc  traktować  jako  „ogniwo  nalotowe”3),  dla  którego  będą  spełniane  takie 
same  prawidłowości  jak  w  przypadku  ogniw  z  ciekłym  elektrolitem.  Nie  mogąc  w  ramach 
tego  podręcznika  omówić  wszystkich  szczegółów  takiego  procesu  utleniania  metali, 
odsyłamy  zainteresowanych  do  obszernej  literatury  specjalistycznej4). 


c)  Szybkość  korozji 

W  przypadku  korozji  zachodzącej  bez  przepływu  prądu  z  zewnątrz,  tzn.  przy 
potencjale  stacjonarnym,  natężenia  cząstkowych  prądów  anodowych  i  katodowych  są 

Patrz  W.  Feitknec-ht  w  „Korrosion”,  Ber.  d.  Dechema  1955  i  podana  tam  literatura; 
W.  Feitknecht,  W.  S  c  h  ii  t  z,  Re?;.  Mei.  52,  327  (1955);  W.  Feitknecht,  H.  W.  L  e  n  e  1, 
Helv.  Chim.  Acta  27,  775  (1944). 

2)  C.  Wagner,  Z.  physik.  Chem.  (B)21,  25  (1933);  32,  447  (1936);  40,  455  (1938). 

3)  K.  N  a  g  e  1  w  ,,Passivierende  Filme  und  Deckschichten”,  Berlin  1956;  E.  Lange,  G.  Ra¬ 
dl  ein,  Z.  Elektrochem,  59,  704  (1955). 

4)  Por.  C.  Wagner,  Diffusion  and  High  Temperaturę  Oxidation  of  Metal  w  Atom  Movements, 
Cleveland  1951 ;  K.  H  a  u  f  f  e,  Reaktionen  in  und  an  festen  Stoffen,  Berlin  1955 ;  Chddation  von  Metallen 
und  Metallegierungen,  Berlin  1956;  Passivierende  Filme  und  Deckschichten,  Berlin  1956. 
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jednakowe  (por.  rozdz.  XIV,  p.  13).  Sumaryczna  szybkość  korozji,  jak  to  wynika  z  rys. 
156  —  całkowicie  analogicznego  do  rys.  122,  będzie  więc  zależeć  od  nachylenia  obu 
krzywych  polaryzacja-prąd  cząstkowy.  Na  rys.  156a  pokazano  przypadek,  w  którym, 
jak  wynika  z  nachylenia  obu  krzywych  przedstawionych  tam  jako  proste,  reakcji  kato¬ 
dowej  towarzyszy  silniejsza  polaryzacja  niż  reakcji  anodowej.  Zgodnie  z  równaniem 
(XIV, 193)  potencjał  stacjonarny  jest  wówczas  bliski  odwracalnemu  potencjałowi 
katody  i  odpowiednia  gęstość  prądu  cząstkowego  wynosi  it .  Jeżeli  podwajając  powierz¬ 
chnię  elektrody  zmniejszymy  dwukrotnie  -nachylenie  krzywej  anodowej  (linia 
przerywana),  to  gęstość  prądu,  a  przez  to  i  szybkość  korozji  praktycznie  prawie  się 
nie  zmieni  od  (ix  do  i2) .  W  takim  przypadku  mówimy,  że  korozja  jest  kontrolowana 
katodowo.  Na  rys.  156b  przedstawiono  sytuację  odwrotną:  krzywa  polaryzacji  anodo- 


Rys.  156.  Krzywe  polaryzacja-prąd  cząstkowy  w  przypadku  korozji 
a)  kontrolowanej  katodowo,  b)  kontrolowanej  anodowo 


wej  przebiega  stromo,  katodowej  płasko.  Tu  podwojenie  powierzchni  anody  zwiększa 
szybkość  korozji  prawie  dwukrotnie  i  reakcja  jest  kontrolowana  anodowo.  W  danych 
warunkach  o  szybkości  korozji  decyduje  więc  reakcja  cząstkowa,  dla  której  krzywa 
zależności  polaryzacji  od  natężenia  prądu  cząstkowego  przebiega  bardziej  stromo,  tzn. 
ta  reakcja,  która  jest  silniej  hamowana.  W  praktyce  ze  względu  na  małe  rozmiary  ogniw 
korozyjnych,  krzywe  polaryzacji  można  wyznaczyć  tylko  w  przypadkach  szczególnych 
np.  dla  ogniw  powstających  w  wyniku  różnic  napowietrzenia.  Najczęściej  jednak  musimy 
się  zadowolić  wyznaczeniem  szybkości  reakcji  sumarycznej,  np.  przez  pomiar  ubytku 
masy  elektrody  metalicznej  lub  ilości  produktów  korozji  powstających  w  jednostce 
czasu1}.  • 

d)  Korozja  naprężeniowa 

W  odpowiednich  warunkach,  w  przypadku  działania  naprężeń  wewnętrznych 
(wskutek  formowania,  spawania,  walcowania,  rekrystalizacji  itd.)  lub  obciążeń  zew¬ 
nętrznych  (rozciąganie,  zginanie)  w  metalach  występują  zjawiska  korozyjne,  zwane 
korozją  naprężeniową.  Dla  korozji  naprężeniowej  charakterystyczne  jest,  że : 


Por.  C.  Wagner,  J.  Electrochem.  Soc.  99,  1  (1952). 
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1)  jej  występowanie  ogranicza  się  do  określonych  stopów 

2)  jej  ‘działanie  jest  wyraźnie  lokalne,  w  wyniku  czego  powstają  pęknięcia  materiału 

3)  jej  szybkość  zależy  od  składu  stopu. 

Dla  wyjaśnienia  mechanizmu  korozji  naprężeniowej,  który  pomimo  licznych  prac 
w  tej  dziedzinie^  wciąż  jeszcze  jest  sporny,  podjęto  w  ostatnich  czasach  systematyczne 
badania  nad  stopami  metali  szlachetnych^.  Obiektem  badań  są  stany  dwuskładnikowe 
stanowiące  przypadek  doświadczalnie  prosty  i  przejrzysty.  Okazało  się,  że  poza  struk¬ 
turą  warstwową  metali,  istotną  przy  odkształceniu  plastycznym,  o  korozji  naprężenio¬ 
wej  decydują  przede  wszystkim  specyficzne  procesy  elektrochemiczne  zachodzące 
na  powierzchni  metalu. 

Dla  zapewnienia  możliwości  dowolnej  zmiany  szybkości  korozji  i  potencjału  elek¬ 
trody  można  zastąpić  działanie  ogniw  lokalnych  zewnętrznym  anodowym  obciążeniem 
prądowym;  analogicznie  postępuje  się  przy  badaniu  pasywacji  (por.  rozdz.  XIV,  p.  14c). 
W  ten  sposób  bada  się  krzywe  zależności  gęstości  prądu  od  przyłożonego  potencjału, 
przy  mechanicznym  obciążeniu  elektrody  i  bez  niego.  I  w  tym  przypadku  szczególnie 
użyteczne  okazały  się,  wspomniane  w  p.  7b  rozdz.  XIV  metody  potencjostatyczne 
i  galwanostatyczne. 

Badanie  stacjonarnych  krzywych  natężenie-napięcie  dla  drutów  ze  stopów  miedzi 
i  złota  o  różnym  składzie  (elektrolit:  1  n  Na2SO4-f-0,l  n  CuSO4+0,01  n  H2S04) 
wykazało,  że  tylko  miedź  przechodzi  anodowo  do  roztworu.  Istnieje  przy  tym  „zakres 
odporności”,  odpowiadający  10 — 45%  atom.  złota,  w  którym,  przy  pewnym  zależnym 
od  zawartości  złota  przedziale  wartości  potencjału,  stop  praktycznie  się  nie  rozpuszcza 
(niewielki  „prąd  resztkowy”).  Po  osiągnięciu  jednak  określonego  „potencjału  progo¬ 
wego”  następuje  gwałtowny  wzrost  natężenia  i  stop  rozpada  się  z  rozpuszczeniem  miedzi. 
Przy  zawartości  złota  powyżej  45  %  atom.  stop  zachowuje  się  tak  jak  czyste  złoto,  tzn. 
otrzymujemy  krzywą  prąd-napięcie,  odpowiadającą  wydzielaniu  się  02 . 

Istnienie  zakresu  odporności  można  przypisać  działaniu  ochronnemu  pozostają¬ 
cych  na  powierzchni  atomów  złota,  tworzących  spoistą  powłokę.  Występowanie  poten¬ 
cjału  progowego  tłumaczymy  tym,  że  wskutek  stwierdzonej  także  i  w  innych  przypad¬ 
kach^  zależności  ruchliwości  atomów  złota  od  wielkości  potencjału,  przy  pewnym 
określonym  potencjale  powłoka  zaczyna  ulegać  rekrystalizacji.  Tworząca  się  przy  tym 
krystaliczna  warstewka  porowata  nie  wykazuje  specjalnych  właściwości  ochronnych. 

Przy  nagłym  mechanicznym  obciążeniu  drutu  jego  potencjał  stacjonarny  ulega 
znacznemu  przesunięciu  w  kierunku  wartości  ujemnych.  Zmiana  ta  następuje  skokowo 
i  następnie  z  biegiem  czasu  maleje  wykładniczo4).  Prawdopodobnie,  przy  odkształceniu 
.  powierzchnia  zarysowuje  się  na  granicach  ziarn  względnie  na  płaszczyznach  poślizgu 

O  Opracowania  zbiorcze:  F.  C.  A  1 1  h  o  f ,  Korrosion  und  Korrosionsschutz,  Berlin  1955;  U.R. 
E  v  a  n  s,  Corrosion  7,  238  (1951);  K.  M  a  t  h  a  e  s,  Z.  Metalik.  47,  37  1956;  K.  Bungardt,  Stahl 
u.  Eisen  70,  582,  673  (1950). 

2)  L.  Graf,  Z.  Metalik.  44,  302  (1953);  46,  378,  673  (1955);  H.  G  e  r  i  s  c  h  e  r,  H.  Rickert, 
ibid.,  46,  681  (1955). 

3)  W.  Jaenicke,  R.  P.  Tischer,  H.  Gerischer,  Z.  Elektrochem .  59,  448  (1955). 

4)  H.  G  e  r  i  s  c  h  e  r,  H.  Rickert,  loc.  cit. ;  P.  Koch,  Metalloberflache  (A)8,  1,  37,  73  (1954). 
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i  pojawiają  się  na  niej  luźniej  związane  atomy,  które  mogą  przejść  do  roztworu  przy 
mniejszej  energii  aktywacji.  Wskutek  tego  metal  ładuje  się  ujemnie  w  stosunku  do 
niezaburzonych  sąsiednich  obszarów  powierzchni,  tzn.  powstaje  prąd  lokalny.  W  krót¬ 
kim  czasie  powoduje  on  wyrównanie  się  aktywności  powierzchniowej  i  ustalenie  pier¬ 
wotnej  wartości  potencjału  stacjonarnego.  Jeżeli  równocześnie  płynie  stały  anodowy 
prąd  korozyjny  (przy  potencjale  wyższym  od  progowego),  to  towarzyszący  obciążeniu 
skok  potencjału  jest  znacznie  większy.  Przy  odkształceniu  bowiem  nie  tylko  pojawiają  się 
na  powierzchni  aktywne  atomy,  lecz  ponadto  i  sama  nowa  powierzchnia  jest  bogatsza 
w  Cu  od  starej,  zubożonej  w  miedź  i  chronionej  przez  atomy  Au.  Widzimy  to  na  rys.  157, 
na  którym  przedstawiono  zmianę  natężenia  prądu  w  czasie,  przy  stałym  potencjale 
i  stale  wzrastającym  obciążeniu  mechanicznym  drutu  Cu-Au.  Każdemu  zwiększeniu 
obciążenia  towarzyszy  silny  skok  natężenia,  po  którym  następuje  jego  powolny  spadek. 


Rys.  157.  Zależność  natężenia  prądu  od  czasu  przy  stałym  potencjale  anodowym  dla  drutu  ze  stopu  miedzi 
ze  złotem  o  zawartości  18%  atom.  złota  przy  wzrastającym  obciążeniu  mechanicznym  (elektrolit: 

1  n  Na2SO4+0,l  n  CuSO4+0,01  n  H2S04) 

Ponieważ  pomiarowi  podlega  jedynie  efekt  sumaryczny,  lokalna  gęstość  prądu  na 
ograniczonych  obszarach  nowej  powierzchni  musi  być  wyjątkowo  duża.  Już  to  zjawisko 
świadczy  o  wyraźnie  lokalnym  charakterze  tego  rodzaju  korozji.  Następnym  czynnikiem 
wzmagającym  lokalizację  jest  ochronne  działanie  powierzchniowych  skupień  złota, 
bowiem  powstające  ogniwa  lokalne  utrudniają  tworzenie  się  warstwy  ochronnej  w  szcze¬ 
linach.  W  konsekwencji,  taki  mechanizm  wywołuje  nowe  poślizgi  i  prowadzi  do  powsta¬ 
wania  pęknięć  makroskopowych,  zawsze  obserwowanych  w  przypadku  korozji  naprę¬ 
żeniowej.  Zgodnie  z  podanym  wytłumaczeniem,  ta  ostatnia  polega  więc  na  konkurencji 
między  procesem  tworzenia  się  warstwy  ochronnej  a  postępującym  odkształceniem 
plastycznym.  Wyjaśnia  to,  dlaczego  korozji  naprężeniowej  ulegają  jedynie  określone 
stopy,  w  których  jeden  ze  składników  nie  rozpuszcza  się  anodowo  i  dzięki  temu  zdolny 
jest  do  tworzenia  warstwy  ochronnej. 


e)  Ochrona  przed  korozją 

Nie  możemy  niestety  omówić  szczegółowo  wszystkich  metod  hamowania  i  zapobie¬ 
gania  korozji.  Metod  wyjątkowo  licznych  i  różnorodnych,  mających  olbrzymie  zna¬ 
czenie  dla  gospodarki.  Przedstawimy  jedynie  krótki  przegląd  różnych  metod  z  punktu 
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widzenia  elektrochemii,  stanowiący  niezbędne  uzupełnienie  dotychczasowych  rozważań. 
Należy  przy  tym  od  razu  zauważyć,  że  wprawdzie  w  każdym  przypadku  istnieją  bardzo 
skuteczne  metody  ochrony  przed  korozją,  lecz  względy  gospodarcze  wykluczają  często 
ich  wykorzystanie.  Wyróżniamy  następujące  metody  ochrony: 

1 .  powłoki  metalowe 

2.  powłoki  niemetalowe 

3.  dodatek  inhibitorów 

4.  ochronę  katodową 

Powłoki  metalowe 

Można  je  nanosić  różnymi  sposobami:  przez  elektrolizę,  naparowanie,  zanurzanie 
w  stopionych  metalach,  natryskiwanie,  platerowanie  mechaniczne  i  przez  reakcję 
ze  środowiskiem  gazowym  (np.  CrCl2+H2  w  1000°C).  Wspólną  cechą  tych  powłok, 
poza  naniesionymi  przez  mechaniczne  platerowanie,  jest  to,  że  są  one  zawsze  mniej 
lub  bardziej  porowate,  gdyż  praktycznie  nieporowate,  grube  powłoki  są  z  reguły  zbyt 
kosztowne. 

Jeżeli  metal  powłoki  jest  bardziej  szlachetny  od  metalu  chronionego,  to  ten  ostatni, 
odsłonięty  na  dnie  każdej  szczeliny,  może  stać  się  anodą  ogniwa  lokalnego.  W  odpowied¬ 
nich  warunkach  ta  kombinacja  dużej  powierzchni  katodowej  metalu  powłoki  z  mikros¬ 
kopijnymi  anodami  prowadzi  do  silnej  zlokalizowanej  korozji  (wżery)  metalu,  który 
ma  być  zabezpieczony  przez  powłokę1*.  W  podobny  sposób  działają  rysy  i  uszkodzenia 
powłoki.  Często  korozja  rozprzestrzenia  się  dalej  pod  powłoką  ochronną,  powodując 
w  końcu  jej  złuszczenie  się  wskutek  wzrostu  objętości  produktów  korozji.  Można  to 
często  zaobserwować  np.  w  przypadku  niklowanej,  chromowanej  lub  cynowanej  stali. 
Działanie  ochronne  powłoki  z  metalu  bardziej  szlachetnego,  odporniejszego  na  korozję, 
zależy  więc  od  tego  czy  jest  ona  możliwie  nieporowata  i  równomiernie  nałożona  (por. 
p.  3b  tego  rozdziału)  oraz  od  tego,  czy  reakcje  katodowe  (wydzielanie  się  wodoru, 
zużywanie  tlenu)  przebiegają  przy  mniejszym  lub  większym  nadnapięciu. 

Szczególna  sytuacja  powstaje  wówczas,  gdy  elektrolit  zawiera  aniony  zdolne  do 
tworzenia  kompleksów  z  jonami  metalu  powłoki.  Na  przykład  w  obecności  hydroksy- 
kwasów  organicznych  (kwas  cytrynowy)  anodowe  rozpuszczanie  cyny  zachodzi  łatwiej 
niż  rozładowanie  jonów  H30+.  Następuje  wówczas  zmiana  biegunów  „ogniw  lokalnych: 
cyna  staje  się  anodą,  a  odsłonięty  w  szczelinach  metal  podkładowy  (żelazo)  katodą. 
Ponieważ  nadnapięcie  wodoru  na  żelazie  jest  stosunkowo  niewielkie,  następuje  w  tym 
przypadku  powolna,  równomierna  korozja  powłoki  z  wydzieleniem  H2.  Proces  ten, 
odgrywający  istotną  rolę  w  przypadku  konserwowania  owoców  w  naczyniach  z  cyno¬ 
wanej  blachy  żelaznej,  można  powstrzymać  stosując  dodatkowe  powłoki  lakiernicze. 

Poprzednio  wspomniany  przypadek  szczególny  może  służyć  jako  przykład  stosowania 
powłok  z  metalu  mniej  szlachetnego,  łatwiej  rozpuszczającego  się  anodowo  niż  metal 
zabezpieczany.  Powłok  takich  często  używa  się  celowo  do  zabezpieczenia  metali  przed 

11  Także  i  ten  proces  zależy  od  rozkładu  linii  prądu,  a  przez  to  od  polaryzacji  na  anodzie.  Matema¬ 
tyczną  analizę  tego  przypadku  podają  J.  T.  Waber  i  M.  Rosenbluth,  J.  Electrochem.  Soc.  102, 
344  (1955). 
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korozją,  np.  ocynkowane  żelazo.  Porowatość  powłoki  nie  odgrywa  tu  oczywiście  żadnej 
roli,  gdyż  odsłonięty  w  szczelinach  metal  jest  katodą. 

Powłoki  platerowane  mechanicznie  są  prawie  nieporowate  i  dlatego  wykazują 
szczególnie  dobre  działanie  ochronne.  Także  i  w  tym  przypadku  zabezpieczany  metal 
jest  chroniony  anodowo  lub  katodowo,  w  zależności  od  położenia  metalu  powłoki 
w  szeregu  napięciowym.  Przykładowo  można  wymienić  platerowanie  miedzią  alumi¬ 
niowych  drutów  na  przewody  wysokiego  napięcia  lub  platerowanie  stopów  aluminio¬ 
wych  czystym  aluminium. 

Powłoki  niemetalowe 

Jeden  z  najczęściej  stosowanych  sposobów  zabezpieczania  powierzchni  metalu 
przed  korozją  polega  na  jej  sztucznym  korodowaniu  w  taki  sposób,  aby  powstający 
produkt  mocno  przylegał  do  powierzchni  uodporniając  ją  na  dalsze  ataki  korozyjne. 
Jak  już  wielokrotnie  wspomniano,  każdy  metal  pokrywa  się  na  powierzchni  cienką, 
niewidoczną  warstewką  tlenku.  Ulega  ona  łatwo  uszkodzeniu,  lecz  w  przypadku  metali 
nieszlachetnych,  takich  jak  aluminium  lub  magnez,  w  wodzie  i  na  powietrzu  szybko 
powstaje  na  nowo.  Wzmagając  sztucznie  to  utlenianie  przez  polaryzację  anodową 
w  odpowiednim  elektrolicie,  otrzymamy  grubszą  ochronną  warstwę  tlenku.  Proces  ten, 
stosowany  przede  wszystkim  do  aluminium  i  jego  stopów,  nazywamy  „anodowaniem” 
lub  „eloksalacją”.  Mamy  tu  do  czynienia  z  opisanymi  w  p.  14b  rozdz.  XIV  reakcjami 
typu  (XIV, 200),  prowadzącymi  do  powstawania  powłok  nieprzewodzących  lub  wyka¬ 
zujących  przewodnictwo  elektronowe.  Ponieważ  warstwa  tlenkowa  rozpuszcza  się 
w  kwaśnych  elektrolitach,  to  po  pewnym  czasie  uzyskuje  się  powłokę  o  stacjonarnej 
grubości  i  na  tym  proces  się  kończy  (por.  rozdz.  XIV,  p.  14c).  Grubość,  porowatość, 
twardość,  równomierność  i  elastyczność  warstwy  tlenkowej  zależą  w  znacznej  mierze 
od  zastosowanego  elektrolitu.  Interesujące  jest  np.  spostrzeżenie,  że  w  3%-owym 
roztworze  kwasu  chromowego  rozkład  linii  prądu  jest  bardzo  równomierny  (por.  p.  3b 
tego  rozdziału).  Dzięki  temu  uzyskuje  się  warstwę  tlenkową  o  równomiernej  grubości 
w  znacznym  stopniu  niezależnej  od  kształtu  anody.  W  roztworach  kwasu  siarkowego 
powstaje  grubsza  i  bardziej  porowata  warstwa  tlenkowa,  szczególnie  nadająca  się  do 
późniejszego  barwienia  lub  impregnowania.  To  ostatnie  służy  do  lepszego  zewnętrznego 
uszczelnienia  wszystkich  pozostałych  szczelin.  Oprócz  ochrony  przed  korozją,  powłoki 
eloksalowe  polepszają  cieplne  i  elektryczne  właściwości  izolacyjne. 

Jeżeli  elektrolit  zawiera  jony  fosforanowe  lub  kwas  fosforowy,  to  w  wyniku  pola¬ 
ryzacji  anodowej  na  powierzchni  metalu  powstają  w  reakcji  analogicznej  do  (XIV,  199) 
wyjątkowo  silnie  przylegające  do  niej  fosforany.  To  tzw.  fosforanowanie  okazało  się 
szczególnie  skuteczne  w  przypadku  stali  i  żelaza,  a  także  cynku,  kadmu,  aluminium 
i  ich  stopów.  Proces  ten  można  przyspieszyć  dodając  niewielką  ilość  elektrolitu,  np. 
zawierającego  jony  Cu2+.  Liczne  ogniwa  dokalne,  powstające  wskutek  wytrącania  się 
metalicznej  miedzi,  tak  znacznie  przyspieszają  rozpuszczanie  się  metalu  i  tworzenie 
fosforanów,  że  w.  ciągu  kilku  minut  proces  dobiega  końca.  Wydzielenie  wodoru  tłumi 
się  przez  dodanie  ^środków  utleniających  (nitrobenzen,  azotany).  Zmieniając  skład 
elektrolitu,  stosując  dodatki  organiczne,  dobierając  temperaturę  i  czas  trwania  procesu 
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można  regulować  grubość,  ziarnistość  i  porowatość  warstwy  fosforanowej.  Poza  ochroną 
przed  korozją,  fosforanowanie  okazało  się  także  bardzo  skutecznym  środkiem  izolacji 
elektrycznej,  środkiem  zmniejszającym  tarcie  ślizgających  się  części  metalowych,  oraz 
środkiem  pomocniczym  przy  obróbce  na  zimno  żelaza  i  stali  (wyciąganie  drutów  itd.)11. 

Inne  nieorganiczne  warstwy  ochronne  otrzymuje  się  przez  obróbkę  chemiczną 
metali  środkami  utleniającymi,  takimi  jak  azotany  (czernienie)  lub  chromiany  (chromia- 
nowanie).  Również  i, w  tych  procesach  tworzą  się  ściśle  przylegające  powłoki  tlenkowe. 
Zabiegi  te  także  można  rozpatrywać  jako  procesy  elektrochemiczne. 

Porowatość  omówionych  powłok  nieorganicznych  stanowi  przyczynę  tego,  że  zapew¬ 
niają  one  tylko  ograniczoną  w  czasie  ochronę  przed  korozją.  Dla  uzupełnienia  tej  ochrony 
stosuje  się  więc  w  praktyce  dodatkowe  impregnowanie  pokryć  porowatych  lub  ich 
malowanie.  Stosowane  farby,  obok  najróżniejszych  pigmentów  (minia,  biel  cynkowa 
itd.),  zawierają  oleje  schnące  lub  żywice  syntetyczne  i  odpowiednie  rozpuszczalniki 
odparowujące  po  nałożeniu  powłoki.  Rola  takich  pokryć  polega  przede  wszystkim  na 
uniemożliwieniu  dostępu  wody  do  właściwej  powierzchni  metalu  na  dnie  szczelin. 
Uniemożliwiając  w  ten  sposób  anodowe  tworzenie  się  hydratowanych  jonów  przery¬ 
wamy  działanie  ogniw  lokalnych.  Powłoka  farbiarska  musi  więc  ściśle  przylegać  do 
podłoża.  Wymaga  to  starannej  wstępnej  obróbki  metalu  dla  usunięcia  luźniej  związa¬ 
nych  tlenków  (skórka  walcownicza),  tłuszczu  i  wszelkiego  rodzaju  zanieczyszczeń.  Do  ta¬ 
kiej  obróbki  wstępnej  szczególnie  nadaje  się  opisane  poprzednio  fosforanowanie  (proces 
bejcowania).  Gdy  nie  można  go  zastosować,  powierzchnię  zazwyczaj  oczyszcza  się 
mechanicznie  (piaskowanie)  lub  płomieniem  (oczyszczanie  płomieniowe). 

Dodatek  inhibitorów 

Omówione  w  p.  3a  tego  rozdziału  inhibitujące  działanie  dodawanych  spowalniaczy 
ma  olbrzymie  znaczenie  dla  ochrony  przed  korozją.  Odpowiednio  do  opisanych  rodza¬ 
jów  procesów  elektrochemicznych  warunkujących  korozję,  rozróżniamy  anodowe 
i  katodowe  inhibitory  korozji.  Podział  ten  zależy  od  tego,  czy  inhibitory  hamują, 
bądź  specyficznie  spowalniają  pierwotne  procesy  na  lokalnych  anodach,  czy  na  kato¬ 
dach.  Do  inhibitorów  anodowych  można  np.  zaliczyć  te  aniony  (fosforany,  benzoesany, 
wolframiny  itd.),  które  wytrącają  przechodzące  anodowo  do  roztworu  jony  metali, 
powodując  tworzenie  się  przylegającej  powłoki,  bądź  ulegają  specyficznej  adsorpcji2). 
Wynika  stąd,  że  inhibitor  musi  być  obecny  w  ilości  wystarczającej  do  zahamowania 
reakcji  na  wszystkich  lokalnych  anodach.  Jeżeli  stężenie  inhibitora  jest  niewystarczające, 
to  w  niechronionych  punktach  anody  korozja  zachodzi  jeszcze  szybciej  i  powstają 
lokalne  wżery.  Niewystarczające  stężenie  inhibitorów  anodowych  jest  więc  szczególnie 
niebezpieczne. 

Inhibitory  katodowe  mogą  np.  hamować  rekombinację  wyładowanych  atomów 
wodoru  do  cząsteczek  H2 ,  podwyższać  nadnapięcie  rozładowania  jonów  H30+  lub  przez 
tworzenie  powłok  utrudniać  dyfuzję  rozpuszczonego  tlenu.  W  ten  sposób  działają  np. 
zawarte  w  wodach  naturalnych  jony  Ca2+,  gdy  CaC03  osadza  się  na  lokalnych  katodach, 

Por.  W.  Machu  w  „Korrosion”,  Bericht  der  Dechema  1955,  str.  68. 

2)  Por.  np.  W.  D.  Robertson,  y  Electrochem.  Soc.  98,  94  (1951). 
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w  pobliżu  których  pH  zostało  wystarczająco  podwyższone  przez  pierwotne  rozładowanie 
jonów  H30  \  W  przypadku  niewystarczającej  ilości  inhibitora  katodowego  wzmożona 
korozja  lokalna  oczywiście  nie  wystąpi,  gdyż  na  korozję  anodową  wpływa  on  jedynie 
pośrednio,  przez  hamowanie  procesu  katodowego.  Inhibitor  katodowy  powinien  nato¬ 
miast  ulegać  redukcji  łatwiej  niż  jony  H30+,  gdyż  w  takim  przypadku  nie  hamuje  on 
korozji,  lecz,  przeciwnie,  przyspiesza  ją.  W  ten  sposób  działają  np.  chromiany  w  roz¬ 
tworach  kwaśnych,  łatwo  redukujące  się  do  Cr3+. 

Poza  specyficznymi  inhibitorami  anodowymi  i  katodowymi,  zwłaszcza  substancje 
organiczne  lub  koloidy  mogą  wykazywać  działanie  przeciwkorozyjne,  adsorbując  się 
na  powierzchni  metalu  i  oddzielając  ją  od  środowiska  korodującego.  W  praktyce  staramy 
się  łączyć  działanie  różnych  środków  przeciwkorozyjnych  dodając  odpowiednie  kombi¬ 
nacje  inhibitorów  do  farb  lub  środków  impregnujących1^  Znane  od  dawna  przeciwko¬ 
rozyjne  działanie  dodawanej  do  farb  minii  można  przypisać  temu,  że  tworzy  ona  z  ole¬ 
jami  organiczne  sole  ołowiu,  wykazujące  kombinowane  działanie  ochronne. 

Ochrona  katodowa 

Omówiona  metoda  przeciwdziałania  korozji  metalu  przez  pokrycie  go  powłoką 
z  metalu  mniej  szlachetnego,  który  podczas  korozji  rozpuszcza  się  anodowo,  jest  już 
w  zasadzie  „ochroną  katodową”.  Nie  jest  jednak  konieczne  stosowanie  powłoki  z  metalu 
mniej  szlachetnego.  Wystarczy  użyć  go  w  postaci  zwartej  anody,  połączonej  przewodowo 
z  chronionym  metalem  i  zanurzonej  w  tym  samym  elektrolicie.  Powstaje  wówczas 
ogniwo  zwarte  (por.  p.  2d  tego  rozdziału),  w  którym  metal  chroniony  staje  się  katodą. 
Możliwość  osiągnięcia  ochrony  przed  korozją  zależy  od  potencjału  ustalającego  się  na 
katodzie.  Gdy,  zgodnie  z  wykresem  równowagi  elektrochemicznej  (rys.  153),  będzie 
on  zawarty  w  przedziale  odporności,  metal  nie  ulegnie  korozji.  Na  anody  zabezpieczające 
należy  więc  wybierać  metale  o  potencjale  dostatecznie  ujemnym,  np.  cynk  lub  magnez2). 
Jak  wykazały  próby  praktyczne,  do  katodowej  ochrony  żelaza  wystarcza  potencjał 
eh  <  —0,53  Y,  a  do  ochrony  ołowiu  potencjał  eh  <  —0,23  Y,  niezależnie  od  pH  elek¬ 
trolitu.  Jak  wynika  z  wykresu  potencjał-pH  rys.  152,  potencjał  elektrody  Fe/Fe2+ 
(i  analogicznie  elektrody  Pb/Pbz+)  nie  zależy  od  pH  i  przy  aktywności  Fe2+  rzędu  10~4 
odpowiada  w  przybliżeniu  znalezionej  wartości. 

Taką  „ochronę  katodową”  stosuje  się  przede  wszystkim  do  podziemnych  i  znajdują¬ 
cych  się  pod  wodą  urządzeń  i  konstrukcji  metalowych  (rurociągi,  doki  pływające, 
kable  ołowiane  itd.).  Pewne  komplikacje  może  tu  wywołać  obecność  w  ziemi  organicz¬ 
nych  anionów  kompleksotwórczych,  powodująca  np.,  że  potencjał  staje  się  zależny 
od  pH.  W  zasadzie  jednak  przytoczone  rozważania  pozostają  słuszne.  W  praktyce 
stosuje  się  najczęściej  anody  magnezowe,  które  muszą  być  co  pewien  czas  wymieniane. 
Ponieważ  zgodnie  z  przebiegiem  krzywej  gęstość  prądu-potencjał  (rys.  110),  ustalający 
się  na  katodzie  potencjał  zależy  od  gęstości  prądu,  należy  ją  dobierać  tak,  aby  dokładnie 
osiągnąć  wymagany  potencjał  ujemny. 

Por.  A.  V.  B  1  o  m,  w  „Korrosion”,  Bericht  der  Dechema  1955. 

2)  Por.  W.  R  a  u  s  c  h,  Gas-  und  Wasserfach  95,  H.  13  (1954);  „Korrosion”,  Bericht  der  Dechema 
1955. 


4.  Korozja 


685 


Większe  bowiem  gęstości  prądu  spowodują  zbędne  i  kosztowne  straty  materiału 
anody.  W  zależności  od  przewodnictwa  otaczającego  gruntu  lub  wody,  osiąga  się  to 
przez  zmianę  oddalenia  anody  lub  włączenie  do  przewodów  oporu.  W  przypadku 
żelaza,  w  zależności  od  istniejących  warunków  (składu  i  pH  elektrolitu,  polaryzacji 
oporowej  przez  powłoki,  polaryzacji  dyfuzyjnej  itd.),  z  reguły  wystarcza  prąd  ochronny 
o  gęstości  1 — 15  [iA  na  1  cm2  zabezpieczanego  metalu. 

Ochronę  katodową  można  również  zrealizować  przez  przyłożenie  z  zewnątrz  stałego 
napięcia.  I  tu  także  zabezpieczany  metal  stanowi  katodę,  a  jako  anodę  stosuje  się  tańszy 
złom  żelazny  lub  grafit.  W  zależności  od  powierzchni  metalu,  dla  podtrzymywania 
niezbędnej  gęstości  prądu  ochronnego,  źródło  prądu  (autotransformator  z  prostowni¬ 
kiem)  powinno  dostarczać  prądu  o  natężeniu  do  kilkuset  amperów. 

Szczególnie  istotną  rolę  odgrywa  rozkład  linii  prądu  (por.  p.  3b  tego  rozdziału) 
ponieważ  wyznacza  on  lokalną  gęstość  prądu,  a  przez  to  także  lokalny  potencjał  chro¬ 
nionego  metalu.  Części  katody  znacznie  oddalone  od  anody  (np.  w  rurociągu)  mogą 
wskutek  tego  wykazywać  potencjał  niedostatecznie  ujemny,  co  powoduje,  że  korozja 
zachodzi  pomimo  ochrony  katodowej.  Zapobiega  się  temu  umieszczając  w  równych 
odstępach  kilka  anod  naprzeciwko  chronionej  konstrukcji  metalowej. 
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DODATEK 


Stałe  uniwersalne 


Tablica  I 


Wielkość 

Symbol 

Wartość  w  układzie  SI 

Prędkość  światła  w  próżni 

c 

2,997925  •  108m/s 

Ładunek  elementarny 

e 

1,60210-  10~19C 

Stała  Faradaya 

F 

96487  C  •  wal-1 

Masa  spoczynkowa  elektronu 

me 

9,1091  •  10"31  kg 

Stała  gazowa 

R 

8,3141  J(deg  ■  mol) 

Stała  Boltzmanna 

k 

1,38054  ■  10-23  J/deg 

Stała  Plancka 

h 

6,6256  ■  10-34  J  •  s 

Tablica  Ila 

Przeliczanie  jednostek  energii  i  pracy 


Jednostka 
i  symbol 

Erg 

Dżul 

Kilogramo¬ 
metr  (kilo¬ 
pondometr)  1 

Elektronowolt 

Kaloria 

Jednostka 

masy 

atomowej 

Erg  (erg) 

1 

io-7 

1,02  ■  IO"8 

O 

Tj- 

\o 

2,3  •  10-8 

6,7  -  10-2 

Dżul  (J) 
Kilowatogodzina 

107 

1 

1,02  ■  10-1 

o 

<N 

\D 

2,3  •  10-1 

6,7  •  109 

(kWH) 

Kilogramometr 

(kGm) 

(kilopondometr- 

3,6  •  1013 

3,6  •  106 

3,67  •  105 

2,2  •  1025 

8,6  •  105 

2,41  •  1016 

kpm) 

Elektronowolt 

9,81  •  107 

9,81 

1 

O 

ca 

\o 

2,34 

6,6  •  1010 

(eV) 

1,602  •  10-12 

1,602  •  10-19 

1,63  •  10-20 

1 

3,8  •  10-29 

1,07  •  10-9 

Kaloria  (cal) 
Jednostka  masy 
atomowej 

4* 

00 

o 

4,18 

0,427 

2,61  •  1019 

1 

2,8  •  1010 

(jma) 

1,49  •  10-3 

1,49  •  10-10 

1,519  •  10-11 

9,314  •  108 

3,6-  10-u 

1 
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Przeliczanie  jednostek  ciśnienia 


Tablica  Ilb 


Jednostka  i  symbol 

Bar 

Milibar 

Mikrobar 

Atmosfera 

fizyczna 

Tor 

Bar  (bar) 

1 

103 

106 

0,9869 

750 

Milibar  (mbar) 

10-3 

1 

103 

0,9869  ■  IO"3 

750  •  10-3 

Mikrobar  (dyn  •  cm-2) 

io-6 

io-3 

1 

0,9869  •  10-6 

750  •  10-6 

Atmosfera  fizyczna  (atm) 

1,013 

1,013  •  103 

1,013  •  106 

1 

760 

Atmosfera  techniczna  (at) 

0,9806 

0,9806  -103 

0,9806  •  106 

0,9678 

735,56 

Tor  (Tr  lub  mm  Hg) 

1,33  •  10~3 

1,33 

1,33  •  103 

1,316  *  10-3 

1 

Tablica  III 

Jednostki  elektryczne  i  magnetyczne  w  układzie  SI 


Wielkość 

Jednostka 

Wymiar 

nazwa 

symbol 

Praca  i  energia 

dżul 

J 

m2  •  kg  •  s-2 

Moc 

wat 

W 

m2  •  kg  •  s~ 3 

Ładunek  elektryczny 

kulomb 

C 

A  •  s 

amperosekunda 

A  •  s 

Strumień  indukcji  elektrycznej 

kulomb 

C 

A  ■  s 

Indukcja  elektryczna 

kulomb  na  metr 

kwadratowy 

C-m-2 

A  •  s  •  m“2 

Różnica  potencjałów,  napięcie  elek- 

tryczne,  siła  elektromotoryczna 

wolt 

V 

m2  •  kg  •  A-1  •  s”3 

Pojemność  elektryczna 

farad 

F 

A2  •  s4  •  mr2  •  kg-1 

Moment  elektryczny 

— 

C  •  m 

A  •  s  •  m 

Wektor  polaryzacji 

— 

C-m"2 

A  •  s  •  m-2 

Przenikalność  dielektryczna  próżni 

farad  na  metr 

F-m-1 

A2  •  s4  •  m-3  ■  kg-1 

Natężenie  pola  elektrycznego 

wolt  na  metr 

y-m-1 

m  •  kg  •  A-1  •  s-3 

Natężenie  prądu 

amper 

A 

Opór  elektryczny 

om 

O 

m2  •  kg  •  A-2  •  s-3 

Opór  elektryczny  właściwy 

— 

O  •  m 

m3  •  kg  •  A-2  •  s-3 

Przewodnictwo  elektryczne  właściwe 

— 

O^-m-1 

A2  •  s3  •  m~3  ■  kg-1 

Przewodnictwo  elektryczne 

simens 

o-1 

A2  ■  s3  •  m~2  •  kg-1 

Ruchliwość  jonów 

— 

m2  •  V"1  •  s-1 

A  •  s2  •  kg-1 

Strumień  indukcji  magnetycznej 

weber 

Wb 

m2  •  kg  •  A-1  -  s-2 

Indukcja  magnetyczna 

tesla 

T 

kg  •  A-1  ■  s~2 

Moment  magnetyczny 

— 

A  •  m2 

A  •  m2 

Namagnesowanie 

— 

A-m-1 

A-m-1 

Indukcja  (własna  i  wzajemna) 

henr 

H 

m2  •  kg  •  A-2  •  s“2 

Przenikalność  magnetyczna  próżni 

henr  na  metr 

H-m-1 

m  •  kg  •  A-2.-  s“2 

Natężenie  pola  magnetycznego 

amper  na  metr 

A-m"1 

A  •  m-1 

Siła  magnetomotoryczna 

amper 

,  A 

A 

amperozwój 

Az 

Opór  magnetyczny 

— 

A  •  Wb"1 

A2  •  s2  •  m-2  •  kg-1 

Az  •  Wb"1 
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Dodatek 


Tablica  IV 


Gęstość,  stałe  dielektryczne  i  lepkości  czystych  rozpuszczalników1) 


Rozpuszczalnik 

Temperatura 

°C 

Gęstość 

g/ćm3 

Stała  dielek¬ 
tryczna 

Lepkość 

pauzy 

Aceton 

25 

0,7845 

20,70 

0,00304 

Acetonitryl 

25 

0,7767 

36,7 

0,00344 

Etanol 

25 

0,7851 

24,3 

0,0109 

Amoniak 

-34 

0,6826 

22 

0,00256 

Benzen 

25 

0,87368 

2,274 

0,00606 

Chlorobenzen 

20 

1,10630 

5,621  (25°C) 

0,00799 

Chloroform 

20 

1,4892 

4,806 

0,00563 

Cyjanowodór 

18 

0,6900 

118,3 

0,00206 

1 ,4-Dioksan 

25 

1,0280  “ 

2,209 

0,01196 

Dwuchloroetylen 

25 

1,2453 

10,13 

0,00785 

Kwas  octowy 

20 

1,04923 

6,15 

0,01222 

Formamid 

25 

1,1292 

109 

0,0330 

Metanol 

25 

0,7866 

32,63 

0,00545 

Nitrobenzen 

25 

1,1986 

34,82 

0,01811 

Nitrometan 

30 

1,12453 

35,87 

0,00595 

n-Propanol 

25 

0,7998 

20,1 

0,0197 

Pirydyna 

25 

0,9779 

12,3 

0,00882 

N-Metyloformamid 

25 

0,9988 

182,4 

0,0165 

N,N- Dwumetyloformamid 

25 

0,9441 

36,7 

0,0076 

N-Metyloacetamid 

35 

0,9460 

169,7 

0,0323 

Kwas  siarkowy 

25 

1,8255 

110(20°) 

0,2454 

Woda  H20 

25 

0,99707 

78,54 

0,008937 

l)  A.  A.  M  a  r  g  o  1 1,  E.  R.  Smith,  Table  of  Dielectric  Constants  of  Pure  Liquids,  Nat.  Bur.  Stand.  Circula.-  514 
(1951);  J.  Timmermans,  Physico-Chemical  Constants  of  Pure  Organie  Compounds,  Amsterdam  1950;  A.  Weis  s- 
b  erg  e’jy  Organie  Solvents,  wyd.  2,  1955:  C.  M.  F  r  e  n  c  h,  K.  H.  Glover,  Trans.  Faraday  Soc.  51,  1418,1427  (1955). 


Dodatek 


Tablica  V 


Stale  równania  Debye’a-Huckela  dla  średnich  współczynników  aktywności  (równanie  VI, 38) 
i  parametru  jonowego  a,  dla  różnych  temperatur  (A)1) 


A 

J 

3 

t°  c 

Stężenie 

mol/l 

Stężenie 
mol/l 000  g 
rozpuszczalnika 

Stężenie 

mol/l 

Stężenie 
mol/l 000  g 
rozpuszczalnika 

0 

0,4883 

0,4883 

0,3241 

0,3241 

5 

0,4921 

*  0,4921 

0,3249 

0,3249 

10 

0,4961 

0,4960 

0,3258 

0,3258 

15 

0,5002 

0,5000 

0,3267 

0,3266 

20 

0,5046 

0,5042 

0,3276 

0,3273 

25 

0,5092 

0,5085 

0,3286 

0,3281 

30 

0,5141 

0,5130 

0,3297 

■  ’ 

35 

0,5190 

0,5175 

40 

0,5241 

0,5221 

0,3318 

45 

0,5296 

0,5270 

0,3314 

50 

0,5351 

0,5319 

0,3341 

0,3321 

55 

0,5410 

0,5371 

0,3353 

0,3329 

60 

0,5471 

0,5425 

0,3366 

0,3338 

65 

0,5534 

0,5480 

0,3346 

70 

0,5599 

0,5537 

0,3392 

0,3354 

75 

0,5668 

0,5596 

80 

0,5739 

0,5658 

0,3372 

85 

0,5814 

0,5722 

0,3434 

90 

0,5891 

0,5788 

95 

0,5972 

0,5857 

0,3466 

0,3399 

100 

0,6056 

0,5929 

0,3482 

0,3409 

0  G.  G.  M  a  n  o  v, 
1765  (1943). 


R.  G.  B  a  t  e  s, 


W.J/Hame  r, 


S.  F.  A  c  r  e  e,  J.  Am.  Chem.  Soc.  65 
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Dodatek 


Tablica  VI 


Stałe  uogólnionego  równania  Onsagera  dla  przewodnictwa  równoważnikowego  elek¬ 
trolitów  typu  1,1  w  wodzie  (równanie  VI, 72) 


Temperatura, 

°C 

Bi 

b2 

B 

•  0 

0,2196 

29,67 

0,3241 

5 

0,2213 

35,09 

0,3249 

10 

0,2231 

40,86 

0,3258 

15 

0,2249 

47,01 

0,3267 

18 

0,2261 

50,84 

0,3273 

20 

0,2269 

53,48 

0,3276 

25 

0,2289 

60,32 

0,3286 

30 

0,2311 

67,54 

0,3297 

35 

0,2334 

75,09 

0,3307 

38 

0,2347 

79,78 

0,3314 

40 

0,2357 

82,97 

0,3318 

45 

0,2381 

91,22 

0,3330 

50 

0,2406 

99,77 

0,3341 

55 

0,2433 

108,6 

0,3353 

60 

0,2460 

117,8 

0,3366 

65 

0,2488 

127,3 

0,3379 

100 

0,2723 

201,3 

0,3482 

Tablica  VII 

b 

Wartości  całek  Q(b )  =  J  exp  (y)y~Ądy  do  obliczania  stopnia  asocjacji  Bjerruma 
o 


(równanie  VII, 8) 


b 

log  Q{b) 

b 

log  Q(b) 

b 

log  Q  (b) 

2,0 

5 

-0,124 

17 

+  2,59 

2,1 

-1,357 

6 

+0,016 

20 

3,59 

2,2 

-1,074 

7 

0,152 

25 

5,35 

2,4 

.  -0,808 

8 

,  0,300 

30 

7,19 

2,6 

-0,662 

9 

0,470 

40 

11,01 

2,8 

-0,562 

10 

0,655 

50 

14,96 

3,0 

-0,487 

12 

1,125 

60 

18,98 

3,5 

-0,355 

14 

1,680 

70 

23,05 

4,0 

-0,260 

15 

1,96 

80 

27,15 

Wartości  funkcji  F(z)  według  Fuossa  i  Krausa1)  (równanie  IX, 13) 


ł-H 

HH 

HH 

> 

O 


ja 

C3 


H 


Różnica 

o 
© 
T— ł 

ts 

© 

tH 

cf 

H 

't 

© 
T— i 

© 

r-H 

© 

T“H 

t" 

© 

t-H 

O 

H 

O 
T— 1 
T-ł 

tH 

t-H 

T-H* 

T“H 

T“H 
T— i 

t- 

7-H 

t-H 

tH 

o 

CN 

T— 1 

CM 

T“H 

CN 

T— i 

CM 

T-H 

CN 

t-H 

co 

t-H 

co* 

t-H 

<N 

t-~ 

o 

'O 

Os 

On 

00 

LO 

CN 

K 

T — i 

CO 

LO 

IO 

CO 

© 

NO 

© 

T— t 

T— < 

© 

LO 

00 

© 

T=H 

co 

O 

© 

O 

o 

o 

ON 

Os 

00 

t> 

NO 

LO 

N- 

CN 

© 

© 

Th 

CN 

Os 

NO 

co 

O 

o 

ON 

00 

h' 

NO 

-f 

CO 

CN 

T-H 

© 

© 

00 

I'' 

NO 

N|- 

co 

CN 

t-H 

© 

00 

NO 

ON 

as 

ON 

ON 

© 

Os 

ON 

© 

ON 

00 

00 

00 

00 

00 

00 

00 

00 

t'- 

1^- 

o 

o 

o 

o 

o 

o 

O 

© 

O 

© 

o 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

Tf 

\o 

00 

ON 

00 

NO 

CN 

rśT 

vH 

N- 

NO 

NO 

<N 

tH 

co 

co 

t-H 

f'' 

T-H 

CN 

tH 

NO 

«© 

T-H 

T-H 

t-H 

o 

o 

On 

00 

NO 

LO 

co 

CN 

© 

00 

NO 

co 

t-H 

00 

LO 

T-H 

© 

ON 

00 

NO 

m 

NTf- 

CN 

T— ł 

© 

© 

00 

NO 

LO 

co 

CN 

T-l 

© 

00 

no 

ON 

ON 

ON 

On 

ON 

© 

© 

Os 

oo 

00 

00 

00 

00 

00 

00 

00 

00 

1^. 

o 

o 

o 

o 

o 

o 

O 

o 

© 

© 

o 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

* 

o 

r- 

o 

Tl* 

ł> 

ON 

00 

NO 

CN 

00 

CN 

IO 

i'' 

NO 

co 

© 

co 

LO 

LO 

Th 

© 

^h 

LO 

■>+ 

© 

© 

CN 

CM 

CM 

CN 

H 

T-< 

o 

On 

00 

1^ 

NO 

Nt- 

co 

© 

LO 

CM 

On 

NO 

co 

o 

ON 

00 

I> 

NO 

LO 

CO 

*rH 

o 

© 

00 

NO 

LO 

co 

CN 

o 

00 

I-- 

no 

ON 

ON 

ON 

© 

Os 

ON 

© 

© 

ON 

00 

00 

00 

00 

00 

00 

00 

00 

oo 

I'' 

o 

o 

o 

O 

O 

o 

o 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

O 

© 

© 

© 

© 

l" 

o 

ON 

00 

N O 

co 

00 

CO 

NO 

00 

I'' 

Ti- 

© 

I'' 

NO 

CM 

NO 

00 

t^. 

co 

CO 

co 

CO 

CM 

CN 

o 

ON 

00 

1^ 

NO 

H- 

CN 

o 

00 

NO 

co 

o 

l-> 

Th 

ON 

00 

NO 

LO 

CO 

CN 

© 

On 

00 

NO 

LO 

TT 

CN 

o 

© 

I'' 

NO 

ON 

ON 

ON 

ON 

ON 

© 

ON 

© 

© 

00 

00 

00 

00 

00 

00 

00 

00 

00 

r-- 

o 

o 

o 

o 

o 

O 

o 

© 

© 

© 

o 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

O 

O 

© 

© 

o 

l- 

ON 

00 

NO 

CO 

Os 

CO 

NO 

00 

© 

00 

NO 

CN 

so 

ON 

© 

00 

LO 

© 

O 

o 

'yj™ 

CO 

CO 

CN 

T— 1 

© 

© 

00 

l'- 

LO 

co 

© 

t> 

Th 

CM 

© 

LO 

o 

ON 

oo 

NO 

LO 

Th 

CO 

(N 

r— l 

OS 

00 

so 

LO 

Th 

CM 

o 

© 

© 

NO 

On 

ON 

ON 

ON 

Os 

Os 

Os 

ON 

© 

00 

00 

00 

00 

00 

oo 

00 

00 

00 

1^ 

l> 

o 

o 

o 

o 

O 

O 

o 

© 

o 

© 

O 

© 

O 

O 

o 

O 

© 

© 

o 

© 

o 

*1* 

© 

r- 

ON 

ON 

ON 

N" 

i> 

ON 

© 

© 

rśT 

co 

00 

o 

T—ł 

© 

CN 

co 

© 

© 

*0 

10 

LO 

lo 

Nr 

CO 

CM 

CM 

© 

© 

00 

NO 

LO 

co 

H 

oo 

NO 

co 

© 

t" 

© 

On 

00 

so 

LO 

N- 

co 

CM 

T" 1 

© 

00 

I'- 

NO 

LO 

N- 

co 

T-H 

o 

© 

00 

so 

ON 

On 

On 

ON 

ON 

ON 

ON 

On 

© 

© 

00 

00 

00 

00 

00 

00 

00 

00 

I'' 

r- 

o 

o 

o 

o 

O 

O 

o 

© 

O 

© 

© 

© 

© 

o 

o 

o 

o 

o 

© 

o 

© 

M* 

© 

o 

t- 

o 

© 

ON 

i> 

o 

LO 

00 

© 

t-H 

© 

00 

LO 

© 

CM 

co 

CM 

© 

n“ 

l'' 

l"~ 

Th 

© 

O 

NO 

NO 

NO 

NO 

LO 

Th 

Th 

CO 

CM 

O 

Cs 

NO 

Th 

CM 

© 

1^ 

-4- 

t-H 

00 

o 

ON 

oo 

t> 

NO 

LO 

co 

CM 

tH 

© 

© 

l'' 

NO 

IO 

Th 

co 

T-ł 

© 

© 

00 

NO 

ON 

On 

ON 

ON 

On 

© 

ON 

On 

© 

© 

00 

00 

00 

00 

00 

00 

00 

00 

l'- 

1> 

o 

o 

O 

o 

o 

o 

o 

© 

o 

© 

© 

O 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

TT 

Tt- 

NO 

Tf 

r~ 

o 

CM 

© 

ON 

© 

LO 

ON 

T“H 

CM 

tH 

© 

vH 

Th 

LO 

lo 

© 

© 

© 

00 

l> 

NO 

LO 

LO 

Th 

CO 

T"H 

o 

© 

r- 

LO 

co 

00 

LO 

C<") 

© 

On 

NO 

N- 

CO 

<N 

tH 

© 

© 

00 

NO 

LO 

Ni- 

co 

CM 

o 

© 

00 

NO 

On 

ON 

ON 

On 

ON 

© 

© 

CN 

© 

On 

00 

00 

00 

00 

00 

00 

00 

00 

1^ 

1^ 

o 

o 

o 

o 

o 

o 

O 

o 

© 

O 

© 

© 

O 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

o 

o 

o 

o 

NO 

ON 

CM 

CO 

CO 

tH 

00 

CN 

NO 

i> 

Th 

© 

CN 

co 

T— ! 

On 

00 

00 

t> 

NO 

NO 

LO 

Th 

co 

© 

00 

NO 

Th 

CM 

o 

t-H 

On 

NO 

LO 

T-r 

CO 

CM 

r*H 

© 

© 

00 

I'' 

LO 

Th 

co 

CN 

t-H 

© 

00 

On 

ON 

(Os 

ON 

ON 

© 

Os 

ON 

© 

© 

00 

00 

00 

00 

00 

00 

00 

00 

I'' 

o 

o 

o 

o 

o 

o 

o 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

o 

r** 

T- 

CM 

t- 

H- 

H- 

NO 

NO 

© 

CO 

N- 

Th 

CN 

© 

Th 

00 

© 

© 

i> 

LO 

NO 

Th 

© 

On 

NO 

00 

00 

NO 

LO 

Th 

CM 

T-ł 

© 

LO 

co 

T-H 

00 

On 

CN 

© 

NO 

LO 

N- 

CO 

CN 

© 

© 

© 

00 

LO 

Th 

co 

CN 

t-H 

© 

00 

l> 

On 

On 

© 

© 

© 

© 

00 

00 

00 

00 

00 

00 

00 

00 

© 

o 

o" 

o 

o 

o 

o" 

©" 

©~ 

o" 

©~ 

©~ 

o" 

o" 

©“ 

©“ 

©" 

O 

©" 

©' 

©“ 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

© 

CM 

CO 

LO 

NO 

00 

© 

© 

T— t 

CN 

co 

Th 

LO 

ND 

t'- 

oo 

Cs 

© 

© 

© 

© 

© 

o 

o 

o 

© 

© 

T— 1 

T—ł 

T*H 

T*H 

ttH 

T- 1 

T-H 

t-H 

tH 

t-H 

CN 

c? 

o 

o" 

o 

o 

o 

o" 

©" 

© 

© 

O 

O 

o 

O 

O 

©‘ 

o 

©' 

©" 

© 

© 

44* 


11  Według  J.  Am.  Chem.  Soc.  57,  488  (1935). 


692 


Dodatek 


Tablica  IX 


Stałe  dysocjacji  słabych  kwasów  dla  25°C.  Wartości  K(my  wyznaczono 
różnymi  metodami 


Kwas 

K(m)  z  pomiarów 
przewodnictwa 

i 

K(m )  z  pomiarów 

SEM  ogniw  bez  potencjału 
dyfuzyjnego 

adypinowy 

3,724  •  10-5 

3,70  -10-5 

benzoesowy 

6,310  •  10-5 

6,295  •  10-5 

w-masłowy 

1,512 -10-5 

1,515 -10-5 

m-chlorobenzoesowy 

1,511  •  10-4 

1,50  -10-4 

p-chlorobenzoesowy 

1 

O 

O 

1,033  •  10-4 

chlorooctowy 

1,399 -10-3 

1-0 

<r 

00 

o 

1 

octowy 

1,757  ■  10-5 

1,754- 10-5 

propionowy 

1,346  •  10-5 

1,336  •  10-5 

Tablica  X 


Wartości  pH  wzorców  z  Nat.  Bur.  Stand,  dla  temperatur  od  0  do  95°C 


t°C 

0,05  m 
czteroszcza- 

wianokobal- 
tan  potasu 

Nasycony 
roztwór 
kwaśnego  wi¬ 
nianu  potasu 
w  temp.  25°C 

0,50  m 
kwaśny 
ftalan 
potasu 

0,025  m 

kh2po4 

+0,025  m 
Na2HP04 

0,01  m 
boraks 

o 

1,67 

_ 

4,01 

6,98 

9,46 

5 

1,67 

— 

4,01 

6,95 

9,39 

10 

1,67 

— 

4,00 

6,92 

9,33 

15 

1,67 

— 

4,00 

6,90 

9,27 

20 

1,68 

— 

4,00 

6,88 

9,22 

25 

1,68 

3,56 

4,01 

6,86 

9,18 

30 

1,69 

3,55 

4,01 

6,85 

9,14 

35 

1,69 

3,55 

4,02 

6,84 

9,10 

40 

‘  1,70 

3,54 

4,03 

6,84 

9,07 

45 

1,70 

3,55 

4,04 

6,83 

9,04 

50 

1,71 

3,55  1 

4,06 

6,83 

9,01 

55 

1,72 

3,56 

4,08 

6,84 

8,99 

60 

1,73 

3,57 

4,10 

6,84 

8,96 

70 

_ 

3,59 

4,12 

6,85 

8,92 

80 

— 

3,61 

4,16 

6,86 

8,88 

90 

— 

3,64 

4,20 

6,66 

8,85 

95 

— 

3,65 

4,22 

6,87 

8,83 

SKOROWIDZ  RZECZOWY 


Absorpcja  molowa  mocnego  elektrolitu  190 
adsorpcja  dodatnia  111 

—  specyficzna  jonów  455 — 458,  463 

—  ujemna  111 
aerozole  498 

aktywności  indywidualnych  jonów  473 
aktywność  80,  108 

—  jonowa  średnia  195,  196 

— ,  wyznaczanie  potencjometryczne  375 
aktywowanie  stykowe  588 
akumulator  Edisona  618 — 621 

- ,  krzywe  potencjał-czas  619,  620 

- ,  sprawność  619 

—  membranowy  485 

—  ołowiany  28,  29,  564,  614 — 618 

- ,  krzywe  ładowania  i  wyładowania  618 

- ,  pojemność  618 

- ,  samowyładowanie  617 

- ,  SEM  615 

- ,  sprawność  618 

—  srebrowo-cynkowy  621,  622 
alkohole,  struktura  151 
amper  21,  37 

anizotropia  przewodnictwa  274 
anoda  28 

anodowe  rozpuszczanie  elektrody  647 

—  utlenianie  związków  organicznych  575,  576 

—  warstewki  580,  581 

- nieprzewodzące  581 — 583 

- o  przewodnictwie  elektronowym  584 — 586 

- jonowym  583,  584 

anody  rozpuszczalne  568 
antyzasada  443,  444 
asocjacja  jonowa  258 — 263 
- lokalna  286 

—  jonów  o  jednakowym  ładunku  265 — 267 
asocjaty  jonowe  303 

atmosfera  jonowa  210,  211,  255 — 257 
atom  wodoru  114 
autodyfuzja  246 


autoprotoliza  418,  419 

—  rozpuszczalników  419 

Błąd  solny  413 

błona  półprzepuszczalna  97 

Centrą  F  290 

- w  kryształach  KCL  321 

chlorowcowodory,  charakter  wiązania  118,  119 
— ,  momenty  dipolowe  119 
chmura  jonowa  255 — 257 

—  ładunku  objętościowego  40 
ciecze,  struktura  148 — 154 

— ,  uporządkowanie  lokalne  149 
ciepło  69 

—  adsorpcji  92 

—  hydratacji  jonów  429 

—  mieszania  całkowite  87 
- różniczkowe  87 

—  molowe  cząstkowe  89,  220 
- elektrolitu  336 

—  - pozorne  220 

—  parowania  92 

—  reakcji  103,  104 

—  rozcieńczania  całkowite  220 
- pośrednie  89 

- różniczkowe  88 

—  rozpuszczania  156 
- całkowite  88 

—  solwatacji  156 

—  sublimacji  92 

—  topnienia  92 

—  tworzenia  104 

ciśnienie  elektroosmotyczne  488 

—  osmotyczne  97 
- elektrolitu  187 

—  wewnętrzne  70 
cykl  Carnota  72 
czas  przejścia  516 
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Skorowidz  rzeeczowy 


czas  relaksacji  221 

- dipoli  178 

cząsteczka  NaCl,  wiązanie  116 

—  wodoru,  funkcje  własne  114,  115 
cząsteczki  wzbudzone,  reakcje  protolityczne  439 

440 

cząstkowe  wielkości  molowe  77 

Defekty  Frenklami 4 

—  Schottky’ego  315 
depolaryzacj  a^56  5 

diagramy  równowagi  elektrochemicznej  669 — 674 
domieszki  akceptorowe  320 

—  donorowe  319,  320 
dwójłomność  przepływowa  273 

—  strumieniowa  273 

2,4-dwunitrofenol,  rozpuszczalność  w  roztworach 
soli  201 

— ,  stała  dysocjacji  201 
— ,  średni  współczynnik  aktywności  201 
dyfuzja  liniowa  niestacjonarna  513 

—  śladowa  245 
dysocjacja  aminokwasów  405 

—  kwasów  403 

- ,  efekty  termodynamiczne  428 

— •  —  kationowych,  efekty  termodynamiczne 
430 

—  własna  rozpuszczalników  418 

—  zasad  403 

dyspersja  stałej  dielektrycznej  240 
dywergencja  natężenia  pola  41 
dziury  315 

Efekt  anodowy  609,  610 

—  dyspersji  przewodnictwa  239 

—  dyspersyjny  132 

—  elektroforetyczny  221,  222,  492 

—  Halla  314 

—  indukcyjny  132,  436 

- podstawników  polarnych  437 

—  izotopowy  322,  323 

—  katodowy  610 

—  masy  324 

• —  mezomeryczny  431 — 433 
• —  relaksacyjny  221,  492,  493 

—  solny  liniowy  251 
- pierwotny  250 

- wtórny  251  , 

—  środowiska  287 

—  Wiena  237,  238,  262 
• —  wsalania  251 — 255 


efekt  wysalania  251 — 255 
elektroda  antymonowa  383,  384 

—  bizmutowa  384 

—  chinhydronowa  360,  379 — 382 

- ,  błąd  proteinowy  381 

- ,  —  solny  381 

—  chlorosrebrna  355 

—  mieszana  470,  576,  674 

—  niepolaryzowalna  449 

—  polaryzowalna  447 

—  prosta  353 

—  rtęciowa  kroplowa  518 — 520,  631,  635 

—  szklana  384 — 386 

—  wodorowa  379 
elektrody  amalgamatowe  331 

—  drugiego  rodzaju  355 

—  gazowe  325 

—  mieszane  356 — 360,  617,  621 

—  półprzewodnikowe  322,  594- — -597 

—  redoks  359,  360 

—  tlenkowe  382 

—  trzeciego  rodzaju  356 

—  wskaźnikowe  379 
elektroforeza  486,  491 — 497 

— ,  zastosowanie  techniczne  497,  498 
elektrograwimetria  643,  644 

—  przy  stałej  gęstości  prądu  644 

- stałym  potencjale  645,  646 

elektrokrystalizacja  656 
elektrolit  podstawowy  630 
elektrolity  koloidalne  267 — 270 

—  mocne  184 
- ,  anomalia  209 

- ,  współczynniki  dyfuzji  225 

—  potencjalne  155,  301 

—  słabe  184,  223 

—  - ,  stopień  dysocjacji  192 

- ,  właściwości  optyczne  192 

—  właściwe  155 
elektroliza  26 

—  soli  stopionych  597 — 610 

- - — ■,  napięcie  polaryzacji  602 — 605 

- ,  — •  rozkładowe  608 

—  - - ,  potencjał  wydzielania  599 

- ,  wydajność  prądowa  598 

—  wewnętrzna  646,  647 

—  w  świetle  jarzeniowym  610,  611 
elektrolizer  Haringa  660 
elektrometr  kapilarny  Lippmanna  462 
elektroosmoza  486 — 489 

— ,  zastosowanie  techniczne  497,  498 


Skorowidz  rzeczowy 
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elektrostatyczna  jednostka  ładunku  elektrycznego 
37 

— t-  —  napięcia  37 
elektrostrykcja  66 
elektroujemność  atomów  1.19,  120 
energia  aktywacji  płynięcia  317 

—  dysocjacji  cząsteczki  132 

—  jonizacji  432 

—  sieci  krystalicznej  134 — 139 

—  sieciowa  209 

—  swobodna  75 
- wewnętrzna  69 

—  wiązania  432 
entalpia  69,  70 

—  molowa  cząstkowa  220 

—  - elektrolitu  336 

—  tworzenia  104 
entalpie  pierwiastków  104 
entropia  71 

—  adsorpcji  92 

—  doskonałego  ciała  stałego  107 

—  hydratacji  167 
- jonów  160,  170 

—  mieszania  na  mol  roztworu  86 
- różniczkowa  86 

—  parowania  92 

—  sublimacji  92 

—  topnienia  92 

entropie  standardowe  hydratacji  163 

- -  jonów  w  roztworze  wodnym  162 

- stanie  gazowym  163 

Farad  37 
faradaj  27 
faza  64 

fluorowodór  jako  rozpuszczalnik  418 
funkcja  Hammeta  415 

—  kwasowości  415 

—  Morse’a  1.17 

—  Plancka  77 

—  przewodnictwa  Fuossa  i  Krausa  306,  307 
funkcje  stanu  63 

Galwanostegia  658 
gęstość  ładunku  21.1 

—  prądu  wymiany  522 

glin,  otrzymywanie  elektrolityczne  606 — 608 
graniczne  przewodnictwo  jonów  w  etanolu  297 

—  - metanolu  297 

- równoważnikowe  jonów  293 


Halogenki  metali  alkalicznych, '  ciepła  hydratacji 
157 

- ,  energia  dysocjacji  134 

- ,  —  sieci  137,  157 

- ,  momenty  dipolowe  1.34 

- ,  odległości  międzyjądrowe  134 

- ,  potencjały  termodynamiczne  hydratacji 

157 

—  nieorganiczne,  przewodnictwo  185 
hydratacja  jonów  228 

—  ujemna  171 
hydroliza  403,  404 
hydrotropia  266 

Iloczyn  jonowy  wody  405 
- -  — ,  wyznaczanie  potencjometryczne  372 

—  rozpuszczalności  elektrolitu  197 

- ,  wyznaczanie  potencjometryczne  373 

impedancja  22 

—  dyfuzyjna  517 

—  elektrolityczna  460 

—  faradajowska  460,  540 

—  polaryzacyjna  503 
induktancja  22 
inhibitory  652 

—  anodowe  683 

—  katodowe  683 

— ,  wpływ  na  nadnapięcie  652 — 656 

— , - tworzenie  zarodków  krystalicznych 

656—658 
inhibitowanie  652 
izobara  reakcji  van’t  Hoffa  110 
izoterma  adsorpcji  Gibbsa  113 
izoterma  reakcji  van’t  Hoffa  109 
izotopy,  rozdzielanie  elektrolityczne  611 — 613 

Jednostki  stężenia,  przeliczanie  84 
jon  centralny  211 
jonity  nieorganiczne  480 

—  organiczne  480 

—  syntetyczne  480 
jonotropia  301 

jony  dwubiegunowe  404 

—  kompleksowe  274 — 277 

—  obojnacze  404 — 407 

Kapilara  Habera-Ługgina  505,  506 
kataforeza  486 
katoda  28 

kinetyczny  czynnik  aktywności  247 
klucz  elektrolityczny  344,  345 
koagulacja  koloidów  466 — 468 
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koloidy  asocjacyjne  270 

—  gazowe  498 

—  hydrofobowe  465 

—  jako  inhibitory  655 

—  liofilowe  466 

—  liofobowe  466 
kompensator  samopiszący  32 
kompleksy  przenikania  275 

—  wewnętrzne  562 

—  zewnętrzne  562,  563 
kondensator  płaski  45,  46 
korozja  metalu  577,  669 

- kontrolowana  anodowo  678 

- katodowo  678 

- naprężeniowa  678 — 680 

- ochrona  681,  682 

- pod  działaniem  gazów  utleniających  677 

— 7  — ,  procesy  elektrochemiczne  674 — 677 

- ,  szybkość  677,  678 

- z  wydzieleniem  wodoru  674 

kroplowa  elektroda  rtęciowa  631 — 635 

- ,  potencjały  półfali  635 

kryształy  jonowe  134 

- ,  liczby  przenoszenia  61 

- r~>  procesy  transportu  60 

krzywa  elektrokapilarna  448 
- rtęci  449 

—  Morse’a  117 

—  potencjalna  cząsteczki  jonowej  131 

—  prąd-napięcie  509,  515,  521 — 525 

- ,  wyznaczanie  galwanostatyczne  537,  538 

- ,  — ■  potencjostatyczne  537,  539 

krzywe  miareczkowania  411 

- kwasów  412 

—  potencjalne  117 
kulomb  37 
kulometr  gazowy  27 

—  jodowy  27 

—  miedziowy  27 

—  rtęciowy  27 

—  srebrowy  27 
kulometria  647,  648 

—  przy  stałym  natężeniu  prądu  650 
- potencjale  649 

kwas  siarkowy  jako  rozpuszczalnik  418 
kwasy,  definicja  Bjerruma  443,  444 
— ,  —  Brónsteda  401 
— ,  —  Lewisa  443 

—  deuteronowe  437,  438 

—  kationowe  421 

—  obojętne  elektrycznie  421 


Lepkość  cieczy  317 

—  roztworów  elektrolitów  225 

—  zredukowana  272 

liczba  hydratacji  pierwotnej  167,  169 
- ,  wyznaczanie  165 — 168 

—  postępu  reakcji  103 

—  Prandtla  512 

—  przenoszenia  jonu  51,  52,  225 

- 1  — ,  pomiar  52 — 55 

- prawdziwa  56 

- ujemna  277 

liczby  przenoszenia  kationów  55 
- stopów  soli  59 

—  zespolone  23 

linie  sił  pola  elektrycznego  38 
lód,  struktura  153 

Ładunek  elementarny  28 

Magnetyczny  rezonans  jądrowy  281,  282 
membrana  jonitowa  483 
metoda  bezelektrodowa  35 

—  Fuossa  i  Krausa  305 

—  Heitlera  i  Londona  115,  116 

—  Hittorfa  52 

—  Hunda  i  Mullikena  1.15,  116 

—  Kohlrauscha  34 

—  kompensacyjna  Poggendorfa  31,  32 

—  orbitali  molekularnych  115,  116 

—  ruchomej  granicy  494 

- powierzchni  granicznej  54 

miareczkowanie  amperometryczne  637 — 641 

—  — ,  krzywe  638 

- ,  metoda  dead  stop  638 

—  konduktometryczne  309 — 311 

- -  w  rozpuszczalnikach  niewodnych  311 

—  kulometryczne  651 

—  potencjometryczne  389 
- ,  metoda  różnicowa  398,  399 

—  woltametryczne  641 — 643 

- ,  metoda  Gauguina,  Charlota  i  Badoza  641 

micele  jonowe  267 — 270 
mieszaniny  buforowe  407 — 410 

—  doskonałe  80 

—  dwuskładnikowe  81 

—  mocnych  elektrolitów,  właściwości  termodyna¬ 
miczne  240 — 244 

—  niedoskonałe  80 

mikrokapilarne  układy,  teoria  498 — 500 
model  Ostwalda-Lillie  592 

—  pasmowy  izolatorów  145 
- kryształów  141 — 148 
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model  pasmowy  metali  145 
molarność  83 

molowe  podwyższenie  temperatury  wrzenia  96 
molowy  współczynnik  absorpcji  191 

- ekstynkcji  191. 

moment  dipolowy  indukowany  124 
mostek  Wheatstone’a  32,  33 

Naczyńko  Haringa  659 — 663 
nadmiarowa  entropia  mieszania  87 
nadmiarowy  potenojał  termodynamiczny  miesza¬ 
nia  87 

nadnapięcie  502 — 505 

—  aktywacyjne  504,  523 

—  dyfuzyjne  504,  507 — 509 

- —  krystalizacji  504,  533 — 536 

—  reakcji  505 

— -  wydzielania  wodoru  544 — 558 

- ,  mechanizm  Volmera-Heyrovskiego  553 

—558 

- ,  mechanizm  Volmera-Tafela  548,  553 

—  —  — ,  transport  jonów  HsO+  545,  546  < 

napięcie  Galvaniego  między  dwoma  metalami  349 
- fazami  445 

—  na  zaciskach  327 

—  ogniwa  327 

—  powierzchniowe  111 

—  równowagowe  galwaniczne  348 

—  równowagowe  Volty  350 

—  spoczynkowe  29,  326,  327,  469,  470 

—  Volty  445 

natężenie  pola  elektrycznego  38 

nieelektrolity,  oddziaływania  krótkiego  zasięgu  208 

Objętość  molowa  37,  65 

- cieczy  94 

- cząstkowa  66,  220 

—  —  pary  94 

- pozorna  67,  220 

obniżenie  prężności  pary  94 
ochrona  katodowa  684,  685 
oddziaływania  dipol-dipol  121 — 124 

—  indukcyjne  124 

—  jon-dipol  164 

—  międzyjonowe  188 
odstępy  sieciowe  209 

ogniwa  galwaniczne  pierwotne  622 — 624 

—  lokalne  669,  674 

—  nalewne  624 

—  paliwowe  624 — 629 
- ,  sprawność  626 

—  stężeniowe  331 


ogniwa  stężeniowe  z  przenoszeniem  337 — 340 

—  węglowo-powietrzne  623,  624 

—  złożone  599 

- ,  siły  elektromotoryczne  600 

ogniwo  chlorosrebrne  624 

—  chlorowodorowe  334 

—  Daniella  352,  374 

—  galwaniczne  26 

—  Helmholtza  337 

—  Laclanchćgo  622,  623 
- — •  podwójne  332 

—  Rubena  i  Mallory’ego  623 

—  Westona  31,  331 

—  wodorowo-tlenowe  627,  629 
oksydotropia  302 

om  21,  37 

operator  Laplace’ a  44 

—  oporowy  elektrody  503 
opór  aktywacyjny  523 

—  dyfuzyjny  517 

—  elektrod  30 

—  elektryczny  21 

—  indukcyjny  22 

—  pojemnościowy  22 

—  polaryzacyjny  503,  523,  542 

—  właściwy  22 
optyczna  stałość  191,  266 

optyczne  właściwości  elektrolitów  190 — 194 
optyczny  efekt  solny  266 
orbital  molekularny  115 
oscylograf  katodowy  32 

Para  jonowa  259 

parametry  stanu  63 

pasmo  przewodnictwa  145,  146 

—  walencyjne  146 
pasywacja  568,  580,  671 

—  żelaza  586 — 591 
pH,  definicja  375 

— ,  pomiar  kolorymetryczny  410 — 415 
— ,  pomiary  elektrometryczne  w  roztworach  nie- 
wodnych  386 

— ,  skala  umowna  376,  377 
platynowanie  elektrod  33 
podatność  dielektryczna  173 
pojemność  buforowa  409,  410 

—  cieplna  jednorodnej  mieszaniny  89 
- układu  70 

—  dyfuzyjna  517 

—  różniczkowa  elektrody  448 
- warstwy  podwójnej  454,  458 
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polarność  wiązania  120 
polarografia  630 

—  oscylograficzna  635,  636 

—  przy  stałym  natężeniu  prądu  636,  637 

- potencjale  630 — 635 

polaryzacja  aktywacyjna  521,  561,  562 

—  cząsteczek  polarnych  175 

—  cząsteczki  124 

—  dielektryczna  173 

—  dyfuzyjna  569,  664 

—  molowa  175 

—  ogniwa  30,  327,  502 

—  oporowa  504,  579,  580 

—  orientacji  173 

—  przesunięcia  173 

—  pseudooporowa  502 

—  reakcyjna  529 

—  zmienna  579 
polaryzowalność  124 

—  cząsteczki  173 

pole  elektryczne  37 — 48 

- ,  natężenie  38 

polerowanie  bezprądowe  667 

—  chemiczne  664 
- ,  teoria  667 

—  elektrolityczne  664 

- ,  teoria  664 — 667 

polielektrolity  271 — 274 

—  amfoteryczne  273 
polijony  475,  476 

pomiar  prężności  pary,  metoda  dynamiczna  204 

—  —  — ,  —  izopiestyczna  204 
- ,  —  statyczna  204 

—  temperatury  krzepnięcia  204 
pomiary  kinetyczne  313,  314 
potencjał  aktywacji  587 

—  chemiczny  77 

- jonu  195 

- składnika  91 

- standardowy  79,  196,  197 

—  Donnana  474 

—  dyfuzyjny,  metody  eliminowania  344 — 346 
- między  roztworami  różnych  elektrolitów 

342—344 

—  elektrochemiczny  347,  472 

' —  elektrody  normalny  353,  354 

- równowagowy  351. 

- standardowy  353,  354 

—  elektroforetyczny  486 

—  elektrókinetyczny  487,  492 

—  elektrostatyczny,  równania  różniczkowe  44 


potencjał  Fladego  587 — 591 

—  Galvaniego  347 

—  ładunku  zerowego  463 

—  membranowy  471 — 479 
- roztworu  żelatyny  479 

—  mieszany  576,  577 

—  na  granicy  faz  469 — 471 

—  powierzchniowy  347 

—  półfali  631 

—  przepływu  486,  489 — 491 

—  rzeczywisty  348 

—  termodynamiczny  75,  91 
- mola  roztworu  86 

—  Volty  346,  347 

—  wewnętrzny  347 

potencjały  termodynamiczne  hydratacji  jonów  159 
powierzchnie  ekwipotencjalne  44 

—  międzyfazowe  111 
powinowactwo  chemiczne  105 

—  elektronowe  432 
powłoki  metalowe  681,  682 

—  niemetalowe  682,  683 
poziom  Fermiego  142 
półprzewodnik,  krzywe  prąd-napięcie  596 

—  n  320 

—  p  320 

— ,  potencjał  Galvaniego  595 

—  samoistny  146 

— ,  stężenie  nośników  ładunku  595 
— ,  warstwa  podwójna  595 
praca  maksymalna  81 

—  wyjścia  348 

prawdopodobieństwo  stanu  71 

—  termodynamiczne  71,  72,  107 
prawo  addytywności  Kohlrauscha  307 

—  Beera  191 

—  Coulomba  37 

—  działania  mas  108 
- —  Faradaya  26,  27 

—  Ficka  232 

—  graniczne  Debye’a-Hiickela  218 
- Onsagera  223 

—  Henry’ego  99 

—  Kirchhoffa  105 

—  Ohma  21 

—  pierwiastka  kwadratowego  187 

—  podziału  Nernsta  101 

—  Raoulta  95 

—  rozcieńczeń  Ostwalda  186 

—  Stokesa  166 

—  van’t  Hoffa  98 
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prąd  graniczny  519 

- dyfuzyjny  508 

- reakcji  530 

- heterogenicznej  531 — 533 

- homogenicznej  529 — 531 

—  konwekcyjny  488 

—  powierzchniowy  488 

—  wymiany  460 

—  zmienny,  parametry  23 
prężność  pary,  pomiar  203 
proces  nieodwracalny  71 

—  odwracalny  71 
procesy  izotermiczne  74 

—  samorzutne  72 
promienie  jonowe  139,  140 
promień  atmosfery  jonowej  215,  272 
protoliza  402 

prototropia  402 
przemiana  izotermiczna  90 

—  izotermiczno-izobaryczna  91 

—  izotermiczno-izochoryczna  91 
przemiany  izobaryczne  69 

—  izochoryczne  69 

—  nieodwracalne  73 

—  odwracalne  72,  73 
przepuszczalność  roztworu  191 
przesunięcie  chemiczne  281,  282 

—  dielektryczne  48 
przewodnictwo  domieszkowe  319 

—  elektrolitów  koloidalnych  270 

—  elektrolityczne  19 

—  elektronowe  19,  314 

—  gazów  21 

■ —  germanu  319 

—  jonowe  19,  314 

—  kryształów  jonowych  21 
■ —  metaliczne  19 

—  mieszaniny  soli  stopionych  318 

—  molowe  36 

—  równoważnikowe  183 

- chlorków  metali  185 

- elektrolitu  50 

- jonowe  50 

- metalu  w  soli  stopionej  290 

- NaCl  230 

■ - soli  stopionych  317 

—  samoistne  319 

—  właściwe  22,  49 

- - stopionych  soli  36 

- wzorcowych  roztworów  KC1  36 

—  związków  międzymetalicznych  20 


punkt  izoelektryczny  406,  477,  478 

—  końcowy  miareczkowania,  wyznaczanie  397 — 
400 

—  ładunku  zerowego  463 

—  przemiany  wskaźnika  411 

—  równoważnikowy,  wyznaczanie  kolorymetrycz¬ 
ne  411,  412 

Rafinacja  glinu  metodą  trzech  warstw  603 

—  miedzi  570,  571 
rdzewienie  żelaza  676 
reakcja  egzotermiczna  104 

—  endo  termiczna  104 

—  Heyrovskiego  544 

—  przejścia  521 

- ,  energia  aktywacji  560 

- ,  rzędowość  525,  526 

• - ,  wpływ  struktury  warstwy  podwójnej  528, 

529 

- ,  zależność  od  temperatury  527,  528 

—  strącania  310 

—  Tafela  545 

—  Volmera  544 

—  zobojętniania  309 

reakcje  kompleksowania,  miareczkowanie  poten- 
cjometryczne  394 

—  protolityczne  w  rozpuszczalnikach  niewodnych 
416—418 

—  redoks  565—567 

- ,  miareczkowanie  potencjometryczne  394 — 

397 

—  strąceniowe,  miareczkowanie  potencjometrycz¬ 
ne  392—394 

—  utleniania-redukcji  311 

—  w  gazach  108 

—  zmiany  ładunku  565 

- ,  gęstość  prądów  wymiany  566 

—  zobojętniania,  miareczkowanie  potencjomet¬ 
ryczne  389 — 392 

reaktancja  22 
redukcja  26 

reguła  Akerlófa-Thomasa  243 

—  Nernsta-Thomsona  172 

—  Schulzego  i  Hardy’ego  467 

—  Waldena  167,  297 

rezonans  w  kwasach  tlenowych  431,  432 
rozcieńczone  roztwory  elektrolitów,  lepkość  235 

—  - ■,  liczby  przenoszenia  231 

- ,  współczynnik  dyfuzji  232 — 234 

rozdział  izotopów  323,  324 
rozdzielanie  elektroanali tyczne  644 
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rozkład  linii  prądu  pierwotny  659 

- —  ■ —  wtórny  659 

rozpuszczalniki  kwasowe  417,  418 

—  typu  wody  416 

—  zasadowe  416 
rozpuszczalność  gazów  98 
— ,  pomiar  311,  312 

—  substancji  stałych  99,  100 
roztwory  buforowe  378,  379,  407 — 410 

—  doskonałe  86 

- rozcieńczone  81,  95,  108 

- —  dwuskładnikowe  98 

—  metali  w  solach  290 

—  rozcieńczone  83,  209 
roztwór  regularny  289 
równania  Gibbsa  76 

równanie  Clausiusa-Clapeyrona  92 

—  Clausiusa-Mossottiego  175 

—  Debye’a-Huckela-Onsagera  224 

—  Gibbsa-Duhema  67,  77,  112,  203,  219 

—  Gibbsa-Helmholtza  105 

— -  Helmholtza-Smoluchowskiego  487 

—  Ilkovića  519 

—  Lippmanna  448 

—  Lorentza- Lorenza  177 

—  Nernsta-Einsteina  59 

—  Tafela  524,  535,  536,  549 
równomierność  powłok  galwanicznych  658 
równowaga  chemiczna  93,  102,  103 
- pozorna  103 

—  membranowa  102 
równoważnikowa  gęstość  prądu  korozji  587 
równoważnikowe  przewodnictwo  jonowe  166 
ruchliwość  elektroforetyczna  494 

—  jonów  49,  166,  183,  222 

- ,  zależność  od  temperatury  296 

—  jonu  H30+  294,  295 
- OH-  294,  295 

—  przeciwjonów  w  jonicie  484 

Samo  dyfuzja  246 

siła  elektromotoryczna  29,  327 

- jako  suma  napięć  Galvaniego  350,  351 

- normalna  328 

- standardowa  202,  328 

- ,  zależność  od  ciśnienia  332 — 334 

- , - stężenia  327 — 332 

- , - temperatury  334 — 336 

—  jonowa  198,  199 

siły  dyspersyjne  126 — 128 

—  międzycząsteczkowe  120,  1.21 


siły  van  der  Waalsa  121 

skala  mocy  kwasów  i  zasad  419 — 427 

—  wewnętrznych  względnych  mocy  kwasów  422, 
423 

skręcalność  optyczna  191 
sole  stopione  184,  284 — 290 

—  wewnętrzne  405 
solubilizacja  266 
solwatacja  jonów  155 
stała  asocjacji  303 

—  dielektryczna  47,  172 

- efektywna  434 

- roztworów  NaCl  179 

- wodnych  180 

- zespolona  178 

—  dysocjacji  292,  303 

- klasyczna  186,  193 

- kwasowej  402 

—  —  kwasu  druga  435 
- pierwsza  435 

- słabego  elektrolitu,  pomiar  200 

- termodynamiczna  193,  306 

- wody,  wyznaczanie  potencjometryczne  372 

- ,  wyznaczanie  303 — 309 

- zasadowej  402 

—  ebulioskopowa  96 

—  hydrolizy  404 
- ,  obliczanie  313 

—  krioskopowa  97 

—  Madelunga  135 

—  naczyńka  35 

—  równowagi  reakcji  elektrochemicznej  ogniwa 
330 

- ,  wyznaczanie  potencjometryczne  369 — 371 

- ,  zależność  od  ciśnienia  110 

—  szybkości  dyfuzji  441 

—  trwałości  kompleksu  275 

stałe  dysocjacji  kwasów  deuteronowych  438 

- protonowych  438 

- tlenowych  431 

- ,  zależność  od  temperatury  425 — 427 

stan  nieuporządkówania  układu  71 

—  równowagi  63 

standardowy  potencjał  termodynamiczny  reakcji 
106 

stężenie  jonowe  średnie  195,  196 

—  molowe  84 

stężone  roztwory  elektrolitów  283,  284 

stopień  asocjacji  elektrolitu  1,1 -wartościowego  261 

—  dysocjacji  182 

—  — ,  obliczanie  305 
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stopień  hydrolizy  404 
- ,  wyznaczanie  312 

—  pokrycia  powierzchni  elektrody  552 

—  solwolizy,  wyznaczanie  313 
stosunek  podziału  Donnana  477,  478 
studnia  potencjału  elektronów  w  krysztale  144 
strumień  pola  elektrycznego  39,  40 

synteza  Kolbego  574 

szereg  napięciowy  elektrod  redoks  364 

- II  rodzaju  362 

- pierwiastków  361 

- w  różnych  rozpuszczalnikach  367 

szybkość  reakcji  cząstkowej,  wyznaczanie  541 — 544 

- jonowych  247 

- protolitycznych  440 — 442 

i 

Ściśliwość  molowa  cząstkowi  220 

—  roztworu  167,  168 
średnica  jonowa  226,  227,  248 

Teoria  Arrheniusa  182 — 185 

—  asocjacji  Euckena  294 

—  Bjerruma  259 — 263 

—  Brónsteda  401,  402 
- rozszerzona  443,  444 

—  Debye’a  i  Hiickela  210 — 213,  255 — 257 

—  efektów  solnych  253 

—  Helmholtza-Smoluchowskiego  498 — 500 

—  Kossela-Stranskiego  658 

—  Lewisa  443 

—  podwójnego  powstawania  siarczanu  615 

—  stanu  metalicznego  Paulinga  559 
termiczne  równanie  stanu  65 
termodynamiczna  stała  równowagi  reakcji  108 
termodynamika  63 

transmisja  roztworu  191 
trawienie  664 
trójki  jonowe  264,  265 
trwałość  układu  71. 
twierdzenie  Gaussa  41 

Układy  otwarte  74 

—  zamknięte  74 
ułamek  molowy  83 
utlenienie  26 

Warstewki  tlenkowe  584 
warstwa  dyfuzyjna  511 — 513 

- swobodna  344 

: —  podwójna,  adsorpcja  jonów  455 — 458 

- ,  krzywe  elektrokapilarne  462,  463 

- ,  model  Gouya  i  Chapmana  451 


warstwa  podwójna,  model  Helmholtza  450 

- ,  pojemność  różniczkowa  454,  458 

- ,  pomiar  pojemności  459 — 462 

- rozmyta  454 

- w  ujęciu  Sterna  452,  453 

—  reakcyjna  530 

wartościowość  elektrochemiczna  49 
wiązania  w  kompleksach  z  przeniesieniem  ładun¬ 
ku  1.29 

wiązanie  chemiczne  11.4 — 120 

—  jonowe  20,  131,  132 

—  metaliczne  19 

—  wodorowe  128,  129 
widma  absorpcyjne  kwasów  439 

—  elektronowe  jonów  278,  279 

—  fluorescencyjne  kwasów  439 

—  ramanowskie  elektrolitów  280,  281 
wielkości  molowe  cząstkowe  68 
właściwości  ekstensywne  65 

—  intensywne  65 
woda,  struktura  1.52 — 154 
wodorki,  właściwości  fizyczne  152 
wolt  21,  37 

wskaźniki  410 — 415 
współczynnik  aktywności  80,  226 

- NaCl  228 

- praktyczny  85 

—  — •  racjonalny  85 

— ■  —  rozpuszczalnika  83 

—  - — -  średni  jonowy  195,  196 

—  dyfuzji  232 

—  osmotyczny  189 

—  podziału  Donnana  474 

—  przejścia  522 
- efektywny  529 

—  przewodnictwa  188 

—  rozdziału  611,  612 

—  rozdziału  611,  612 

—  selektywności  481,  482 

—  van’t  Hoffa  182,  183,  189 
współczynniki  aktywności  indywidualnych  jonów 

340—342 

wydajność  fluorescencji  191 

—  źródła  40 

wydzielanie  anionów  568,  571 — 575 

—  bromu  572 

—  chloru  572 

—  jonów  kwasów  alifatycznych  574 

—  metali  na  katodzie  558 — 565 

—  tlenu  571 

wymieniacze  elektronowe  480 


702 


Skorowidz  rzeczowy 


wymieniacze  jonowe  479,  480 
wzór  graniczny  Onsagera  223,  229 

—  Kohlrauscha  223 

—  Lorentza  175 

Zasada  specyficznego  oddziaływania  jonów  243 

—  termodynamiki  I  68 — 71 
- II  71—74 


zasady,  definicja  Bjerruma  443,  444 
— ,  —  Brónsteda  401 
— ,  — •  Lewisa  443 

zdolność  jonizująca  rozpuszczalnika  298 
—  rozpraszania  659 
zero  elektrokapilarne  454 
zole  465 


ERRATA 


Str. 


Wiersz 


od  góry  od  dołu 


Jest 


Powinno  być 


50 

65 

71 


15 


1  ry 

ne  LA 


cn 

ułamki  molowe 
powiążemy 


?«e  Aj 


liczby  moli 
gdy  powiążemy 


74  2 


78  j  8 

80  7 

84  Tablica  4a 

86  wzór  (119) 


89 

93 

97 

100 

105 

109 

123 

308 

311 

311 

312 


wzór  1136) 

5  I 

wzór  (175) 

l  i 

wzór  (206b) 
wzór  (220) 
14 

i 

18 
18 
21 


IdU 

\av 

przez  Pi 
symbolem  //; 
100+M1?w2 

Gid 

* 

w2CPl 
logra 
(i^i1)/?  — 
dlnaiQldxiT 
AH 
-RK 
A  e 
K 
SO 

N(CH3)4C14 

Nieznaczna 


8U\ 

W)t 

przez  p; 
symbolem  P; 

1000  +AfiOT2 

Gid  — 

* 

Cp2 

iogi> 
G^i1)?  = 

(5  lnn;o/5xi)r 

JF 

-RTlnK 

Ale 

K 

so2 

N(CH3)4C104 

Nieznana 


323  wzór  (47) 

324  4  | 


332 


wzór  (28) 


334 

357 

363 

370 

372 

451 


6  I 

wzór  (131) 
wzór  (156) 
5  | 

wzór  (15) 
wzór  (21) 


474 


wzór  (57) 


515 

520 

531 


wzór  (41) 
wzór  (60) 
wzór  (107) 


542 


wzór  (125) 


566 

621 

661 

661 

663 

675 

677 

679 


15 


29 


wzór  (94) 


wzór  (95) 
11 
3 

19 


6 


rAAc  AL 


n+ 


Ac  Z, 

proporcjonalna  jest 

(4)2 

{«\r 

przedstawimy 

2 

łntfoH- 
K'  = 
-6,0845 

QX 

t«a-  / 
XI«A-  1 
/  = 

Z)12 

Kll2jkxl 

1 


[Fe(CN)6]4+/[Fe(CN)6]3+ 

żelazowy 

4  +  GlSfc/żh) 

(2lĄk/2lf) 

Z/A^s  1 

napięcia 

elektrody 

stany 


żl/lc  zJZ+ 

-  —  - «+ 

Ac  l+ 

jest  odwrotnie  propocjonalna 

(4)2 

(4Y 

podstawimy 

2  F<pn 
lnaoH- 
K'  = 

-6,0846 

Qx 


£>1/2 

K1/2jk1/2 


V  *0r  +  / 

[Fe(CN)6]4-/[Fe(CN)s]3- 

żelazawy 

Z2  +?i(^eft/^l/) 
x(/Jeń/ZlZ) 

Z/A<  1 
nadnapięcia 
elektrony 
stopy 


G.  Kortiim:  Elektrochemia 


PAŃSTWOWE 

WYDAWNICTWO  NAUKOWE 
* 

Wydanie  I.  Nakład  2500+200  egz.  Ark. 
wyd.  58,5.  Ark.  druk.  54,0.  Papier  druk. 
sat.  kl.  III,  80  g.  Oddano  do  składania 
w  sierpniu  1969  r.  Podpisano  do  druku 
w  listopadzie  1970  r.  Druk  ukończono 
w  grudniu  1970  r. 

Zam.  2005/69  K-41  Cena  z!  98.— 
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